﻿! A ATANASiU • G FACSKO ELECTROCHiMiE PRiNCiPii TEORETiCE Prof i A ATANASiU • Conf G FACSKO ELECTROCHiMiE PRiNCiPii TEORETiCE EDiTURA TEH N-Ьс a TABLA DE MATERii Pagina Prefata 5 Principalele simboluri utilizate in text 7 introducere 9 A istoric 9 B Cimpul si curentul electric 13 Cap i Efectele chimice ale curentului electric 21 A Conductorii electrici 21 B Electroliza Legi calitative 24 C Legile cantitative ale electrolizei 28 D Coulombmetre Randamente 32 Cap 11 Disociatia electrolitica 38 A Teoria clasica a disociatiei 38 B Procesul disociatiei electrolitice 43 C Hidratarea ionilor - 52 Cap iii Echilibre ionice 59 A Constanta de disociere 59 B Electroliti tari 66 C Electroliti amfoteri 71 Cap iV Termodinamica solutiilor de electroliti 74 A Marimi din termodinamica chimica 74 B Activitatea solutiilor de elec- troliti 80 C Teoria atractiilor interionice in solutii 89 D Asocierea ionilor 101 Cap V Migratia ionilor 111 Cap Vi Conductibilitatea electrolitilor 128 A Conductivitatea 128 B Conductivitatea echivalenta 139 C Teoria moderna a conductibi- f litatii 158 D Analiza conductometrica 168 Cap Vii Forta electromotoare 174 A Elemente galvanice 174 B Termodinamica elementelor galvanice 189 Pagina C Potentiale de electrod 195 D Determinarea experimentala a potentialului de electrod 205 Cap Viii Pile reversibile 218 A Pile de concentratie 218 B Pile cu gaz 229 C Pile de oxido-reducere 234 Cap iX Aplicatii ale determinarilor electrometrice 247 A Determinari in chimia teoretica 247 B Titrarea electrometrica 257 Cap X Determinarea activitatii ionilor hidrogen 268 A Determinarea electrometrica 268 B Determinarea colorimetrica 282 C Neutralizari 286 Cap Xi Fenomene electrocinetice 290 A Generalitati 290 B Teoria stratului dublu electric 292 C Electroosmoza 305 D Electroforeza 313 E Electrodializa Electroultrafil-trarea Electrostenoliza 321 Cap Xii Polarizare si supratensiune 324 A Tensiunea de descompunere 324 B Polarizarea 332 C Supratensiunea la descarcarea ionilor metalici 340 D Supratensiunea hidrogenului 345 E Teoriile supratensiunii hidrogenului 355 F Supratensiunea oxigenului 370 Cap Xiii Analiza polarografica 372 Cap XiV Depunerea catodica a metalelor 390 A Procesul descarcarii catodice 390 B Structura depozitului metalic 396 C Puterea de patrundere 407 D Electrogravimetria 411 4 TABLA DE MATERii Pagina Cap XV Dizolvarea anodica a metalelor 421 A Generalitati 421 B Pasivitatea anodica 426 C Coroziunea metalelor 433 Cap XVi Acumulatoare 446 A Acumulatoare de plumb 446 B Acumulatoare alcaline 456 C Randamentul de curent si de energie al acumulatoarelor 461 Cap XVii Reducerea si oxidarea electrolitica 463 A Clasificarea sistemelor de oxi-do-reducere 463 Pagina B Reducerea electrolitica 469 C Oxidarea electrolitica 481 Cap XViii Electroliza sarurilor topite 490 A Migratia ionilor si conductibi- litatea in topituri 490 B Descompunerea electrolitica a topiturilor 497 Cap XiX Electroliza in curent alter- nativ 509 Bibliografie 517 index alfabetic 521 PREFAta Electrochimia a suferit in ultimele decenii o transformare profunda si rapida; un mare numar de legi cu caracter empiric, care formau baza electrochimiei clasice, inca in stare incipienta, au putut fi demonstrate teoretic in felul acesta, numeroase fenomene, in special privind procesele de electrod (ca polarizarea, supratensiunea, oxidarile si reducerile, fenomenele electrocinetice etc ), au putut capata o explicare logica, sprijinindu-se pe conceptiile moderne ale electrochimiei O dezvoltare deosebit de importanta a suferit in ultimul timp teoria solutiilor de electroliti, ceea ce a facut posibila explicarea a numeroase procese electrochimice De multe ori teoriile moderne ale electrochimiei nu mai sint in acord deplin cu electrochimia clasica Aceste progrese sint inca insuficient difuzate si necomplet cunoscute de cei care se intereseaza sau chiar lucreaza in acest domeniu al chimiei Literatura noastra chimica poseda un numar suficient de lucrari privind tehnologiile electrochimice si, in special, galvanotehnica, cele mai multe fiind traduceri din literatura sovietica, insa nu poseda nici o lucrare care sa trateze la un nivel mai ridicat procesele electrochimice vazute prin prisma teoriilor moderne Lucrarea prezenta incearca sa implineasca acest gol sub forma unui curs teoretic complet, cu caracter general, expus la un nivel accesibil studentilor din institutele de invatamint superior si inginerilor, tratind toate legile si fenomenele electrochimice pe baza teoriilor moderne Aplicatiile tehnologice sint numai mentionate, acolo unde s-a crezut necesar S-a cautat sa se dea diverselor capitole o dezvoltare proportionala cu importanta lor in electrochimie; s-au lasat la o parte sau numai s-au mentionat o serie de argumente si fapte experimentale din electrochimia clasica, care nu mai prezinta importanta in prezent Unele notiuni privitoare la teoria solutiilor de electroliti ca: neutralizari, indicatori, solutii tampon, electroliti amfoteri etc , au fost tratate mai pe scurt, numai in masura legaturii lor cu procesele electrochimice; partile privind procesele de electrod au fost adincite, ca si teoria moderna a solutiilor de electroliti PRiNCiPALELE SiMBOLURi UTiLiZATE iN TEXT ( lucru sau energie l constanta empirica A — amper o A — angstrom a f diametru ionic i constanta empirica a, a+, a — activitate grad de disociere constanta empirica л raport de conductivitate coeficient de temperatura B, b, P— constante empirice iconductanta capacitate electrica constanta C — coulomb (concentratia unei solutii, molaritate constanta viteza luminii {conductivitate coeficient mediu de activitate {coeficient de difuziune constanta dielectrica Di — densitate de curent d — distanta A — diferenta, variatie 8 — distanta, grosime {forta electromotoare energie potentiala, tensiune E° — forta electromotoare standard Ep — forta electromotoare de polarizare {potential de electrod potential termodinamic e — baza logaritmilor naturali e° — potential standard (normal) {unitatea de sarcina electrica potential epsilon f supratensiune 4 l randament F — numarul lui Faraday f — forta f0 — coeficient osmotic fa> fb f+’ f—— coeficient de activitate fc — coeficient practic de activitate fv — coeficient rational de activitate frn — coeficient stoechio-metric de activitate (energie libera marime extensiva greutate G — energie libera partial molara (cimp electrostatic energie de hidratare entalpie H — entalpie partial molara i — intensitate Za — curent de schimb i — coeficient empiric al lui van't Hoff J — echivalentul mecanic al caloriei J — Joule constanta (in general) constanta de echilibru KJ — constanta adevarata de disociere Kd — constanta (clasica) de disociere Л’н 0 — produsul ionic al apei Ka, Kb — constanta de disociere (acida si bazica) Kh — constanta de hidro-liza Ki — constanta de instabilitate K l — constanta de asociere Ks — produs de solu-bilitate (constanta lui Boltz-mann constanta de viteza x — distanta reciproca Debye-Hiickel   — lungime, distanta L — caldura de dizol- vare Lo — caldura de sublimare A — conductivitate echivalenta Лэ — conductivitate echivalenta limita A; — conductivitate ionica la dilutie infinita Aa, Ac— idem pentru anion si cation A ti — conductivitate molara X — lungime de unda M — greutate moleculara masa, greutate, m numar coeficient molalitate dipolmoment (moment electric) tarie ionica potential chimic 8 PRiNCiPALELE SiMBOLURi UTiLiZATE 1N TEXT N — numarul lui Avo- gadro Ni — fractia molara a unui component n — numar, coeficient na — numar de trans- port al anionului nc — numar de trans- port al cationului v — coeficient de ioni- zare (numarul de ioni in care se disociaza o molecula) ipolarizatie putere electrica probabilitate tensiune de disolutie electrolitica Pdls — procent de disociere pH =  — lg [H+] p — presiune pf — pierdere faradica PcnPc — pierdere anodica, respectiv catodica Q — cantitate de electricitate i cantitate de caldura Q 1 caldura de reactie К ( rezistenta l constanta gazelor K f 3,14159 1 valoarea polarizarii r — raza rH-lgfHJ ( rezistivitate P { constanta ' densitate S o — densitate electrica de suprafata, respectiv de volum entropie solubilitate suprafata tensiune superficiala functie in teoria Debye-Huckel T f temperatura absoluta i putere de patrundere Ѳ — temperatura, CC t — timp xm — lucrul maxim {viteza viteza cationului V — energie potentiala Uo — energie de retea Ua — energie de atractie Ur — energie de respingere Ud — energie de disociere   potential electro- i static Ф pentru curentul alternativ trifazic q = 0,239 V 3 FR t cos 2Ci La catod Cu24-+ 2e->Cu Pentru o solutie de H2SC>4^2H+ + SO2  La anod SO2 — 2 g -> SO4 La catod 2H++2s->2H in concluzie, procesul de electroliza provoaca la catod cistig de electroni, deci o reducere, iar la anod, o pierdere de electroni, deci o oxidare Polarizarea electrozilor prin electroliza Sa consideram dispozitivul de electroliza reprezentat in fig 2, format din celula de electroliza D cu cei doi electrozi A si C legati la sursa de curent P prin intermediul rezistentei variabile R si al ampermetrului A' legat in serie? circuitul poate fi inchis sau deschis cu intrerupatorul i in paralel, la bornele celulei de electroliza se leaga voltmetrul V 1 Sa presupunem in primul caz ca celula de electroliza contine o solutie de sulfat de cupru, dar cei doi electrozi sint placi de cupru de dimensiuni egale, asezate la distanta fixa una de alta Sa presupu- '26 EFECTELE CHiMiCE ALE CURENTULUi ELECTRiC Fig 2 Dispozitiv pentru electroliza:  P — sursa de curent continuu; R — rezistenta variabila; V — voltmetru; 1 — intrerupator; D — vas •de electroliza; A — anod; C — catod; A' — amper-metru nem cursorul rezistentei variabile asezat la maxim, astfel incit nici un curent sa nu strabata circuitul; micsorind treptat rezistenta, prin circuit va trece un curent din ce in ce mai puternic Daca se noteaza de fiecare data valorile crescinde ale intensitatii i, citita la amperme-tru, si forta electromotoare (tensiunea) E corespunzatoare, citita la voltmetru, si se iau aceste valori pe doua axe de coordonate se va obtine o dreapta pornind din punctul 0 (fig 3, a); adu-cind rezistenta la punctul initial se ajunge din nou la punctul 0, atit la ampermetru, cit voltmetru in acest caz, punct al curbei verifica lui Ohm E = iR, unde R zinta rezistenta in circuit 2 Sa consideram cazul ca electrolizorul contine o solutie de acid sulfuric si doi electrozi de platina de dimensiuni egale, asezati la distanta fixa Se repeta experienta precedenta; se observa ca prin micsorarea rezistentei curba nu mai trece prin aceleasi puncte, ci urmeaza drumul liniei punctate (fig 3, b) Cind rezistenta revine la maxim, intensitatea scade la zero, insa voltmetrul nu arata tensiunea zero ca in cazul precedent, ci o tensiune Ep care scade treptat pina la zero Legea lui Ohm devine in acest caz si la orice legea repre- E = EP + iR, unde e este tensiunea remanenta citita la voltmetru Fig 3 Polarizarea electrozilor: a — electroliza fara polarizare; b — electroliza cu polarizare Fenomenele se explica in modul urmator in primul caz, la anod se dizolva cupru, care trece in solutie, sub forma de CuSO-t, in timp ce la catod se depune aceeasi cantitate de cupru; in acest fel nu are ELECTROLiZA LEGi CALiTATiVE 27 loc nici o transformare chimica nici in electrolit, nici la electrozi si totul se reduce la un transport de cupru de la anod la catod; de aceea, legea lui Ohm este verificata in al doilea caz, prin trecerea curentului, apa acidulata cu acid sulfuric se descompune dind H2 la catod si O2 la anod, pe suprafata electrozilor de platina depunindu-se o patura de gaz; se formeaza astfel un element galvanic (o pila) cu gaz, avind o forta electromotoare proprie Ep = 1,1 V, care produce un curent de sens invers curentului folosit la electroliza Aceasta forta electromotoare, numita forta contraelectromotoare sau tensiune de polarizare, dispare cu incetul prin intreruperea curentului si scade la zero cind gazele acumulate la electrozi dispar Fenomenul este cunoscut sub numele de polarizare; aproape toate procesele de electroliza sint insotite de fenomene de polarizare Din aceste motive legea lui Ohm nu mai este valabila decit cu modificarea aratata in relatia (2), care tine seama de tensiunea de polarizare Ep') Reactii secundare Procesele de electroliza simpla, produse prin descarcarea simultana a anionilor si a cationilor la cei doi electrozi, constituie reactii electrochimice primare; in numeroase cazuri produsii primari de electroliza intra in reactii cu caracter pur chimic, fie intre ei, fie cu solventul sau electrolitul dizolvat, fie cu electrodul, dind asa-numitele reactii secundare Dupa specificul lor, reactiile secundare se impart in urmatoarele grupe: 1 Polimerizarea particulelor primare Acesta este cazul celor mai multe gaze, care se unesc la electrod intr-un dimer: H + H = H2! Ci + Ci = Cl2; O + O = O2i Br + Br = Br2 care apoi se degaja sub forma de gaz in aceasta grupa se poate considera si unirea particulelor primare intr-un polimer, de exemplu formarea unui depozit metalic (retea cristalina metalica) la catod 2 Descompunerea particulelor primare Acest caz priveste, in special, electroliza compusilor organici; de exemplu, la electroliza acidului acetic sau a unui acetat solubil, disociat, in jurul anodului apare anionul CH:,COO care nu se descarca ca atare, ci se descompune in С’Нб si CO2: 2 CH3COO- -> С2Нб + 2 CO2 + 2S La electroliza toti acizii si sarurile organice se comporta in mod analog 3 Atacul electrozilor La electroliza apei cu anod de carbune, oxigenul degajat la anod ataca puternic electrodul, cu formare de СО": c + 2 O = co2 ’) V cap Xii Polarizarea 28 EFECTELE CHiMiCE ALE CURENTULUi ELECTRiC La electroliza sulfatului de cupru cu anod de cupru, anodul se dizolva in solutie prin actiunea radicalului SO4: Cu + SO4 = CuSO-i Fenomenul de dizolvare anodica in timpul electrolizei este aproape general cind se folosesc electrozi atacabili (cupru, zinc, cadmiu,, mercur, fier etc ); de aceea, in analiza si in sinteza electrochimica se folosesc electrozi neatacabili de platina, aur, platina-iridiu etc 4 Actiunea asupra solventului La electroliza unui sulfat alcalin, de exemplu K2SO4, la cei doi electrozi se degaja H2 si O2, in timp ce in solutie apa se alcalinizeaza in jurul catodului cu formare de KOH, iar in jurul anodului se aciduleaza cu formare de H2SO4 Acest fel de reactii secundare sint de natura pur electrochimica si se datoresc faptului ca ionii apei, H+ si OH-, se descarca la electrozi inaintea ionilor K+ si SOj  5 Actiunea asupra electrolitului La electroliza acidului azotic, H2 catodic actioneaza asupra electrolitului: 4 H2 + HNO3 = NH3 + 3 H2O La electroliza unei solutii de clorura stanoasa, la anod se produce, reactia: S11Ci2 + Ci2 = SnGh etc Acest fel de reactii formeaza principiul oxidarilor si reducerilor electrolitice 6 interactiunea particulelor primare Exemplul clasic este electroliza solutiei unei cloruri alcaline, de exemplu NaCl Prin electroliza primara, la anod se formeaza clor si la catod NaOH, care in anumite conditii de lucru pot da hipocloriti, clorati sau perclorati Reactiile secundare au o foarte mare importanta in electrochimia aplicata si stau la baza a numeroase industrii electrochimice; multe dintre reactiile secundare pot fii evitate cind produc tulburari in mersul unei electrolize C LEGiLE CANTiTATiVE ALE ELECTROLiZEi Legea lui Faraday Deoarece in solutie electricitatea este purtata de corpuscule materiale (ioni), se deduce usor ca si cantitatea de materie pusa in libertate la electrozi trebuie sa fie intr-un raport de proportionalitate cu cantitatea de electricitate neutralizata Aceasta proportionalitate este exprimata prin legea lui Faraday, care se poate enunta in urmatoarele postulate: 1 Lucrjul chimic este acelasi in tot circuitul exterior Daca se leaga in serie mai multe celule de electroliza, continind solutii ale aceluiasi electrolit, cantitatea de electrolit descompus intr-un timp dat este aceeasi in toate celulele, oricare ar fi forma si marimea lor, suprafata electrozilor si concentratia in electrolit a solutiei; ea depinde numai de intensitatea si durata curentului LEGiLE CANTiTATiVE ALE ELECTROLiZEi 29 2 Greutatea electrolitului descompus este proportionala cu intensitatea curentului i si cu durata sa t, adica cu cantitatea totala de electricitate q, care a traversat electrolitul Prin urmare, daca G este greutatea substantei puse in libertate si q — 11, cantitatea de electricitate folosita, rezulta G = Klt = Kq (3) Legea este valabila, chiar daca intensitatea curentului ar fi variabila, deoarece aplicind relatia (3) la intervale infinit mici de timp dt, prin integrare se ajunge la aceeasi relatie: G = K^ldt = Kit = Kq Coeficientul de proporfionalitate К =   se numeste echivalent electrochimie al electrolitului; el reprezinta cantitatea de electrolit descompus de unitatea de cantitate de electricitate, adica de 1 C in tabela 1 se indica echivalentii electrochimici ai citorva elemente Tabela 1 Echivalentii electrochimici ai citorva elemente Elementul Valenta К (mg) Elementul Valenta К (mg) Hidrogen 1 0,01045 Cupru 2 0,3294 Oxigen 2 0 08209 Brom 1 0,8281 Clor 1 0,36743 Cadmiu 2 0,5824 Fier 2 0 2893 Argint 1 1,1180 Cobalt 2 0,3054 iod 1 1,3152 Nichel 2 0,3041 Mercur 2 1,0394 3 Echivalentii electrochimici sint proportionali cu echivalentii chimici Daca M reprezinta greutatea moleculara a unui electrolit sau greutatea atomica a unui element si z valenta respectiva, echivalentul chimic va fi M z Echi- valentii electrochimici К au fost determinati experimental prin masuratori electrolitice cantitative foarte precise Dupa cum se poate vedea din tabela 2, raportul dintre echivalentul electrochimie К si echivalentul chimic M z corespunzator este intotdeauna constant, indiferent de natura electrolitului Tabela 2 Raportul dintre echivalentul electrochimie si echivalentul chimic Electrolitul z A (g) M AgNO3 1 0,00176 170 1,036 • 10-r3 * 5 KC1 1 0,00077 94,5 1,036 • iO-5 HC1 i 0,00038 36,5 1,036 • io—5 Pb (NO3)2 2 0,000172 330 1,036 • 10-5 CuCl2 2 0,00069 134 1,036 • 10-5 Al2Cle 6 0,00046 266 1,036 • io-5 30 EFECTELE CHiMiCE ALE CURENTULUi ELECTRiC Din tabela rezulta ca raportul K  — este constant si egal cu 1,036 -• iO-5; deci   4; 50 g H2SO4 concentrat (d = 1,98) pentru a evita formarea de CuO in depunerea catodica de cupru; 50 g alcool pentru a evita formarea su-peroxizilor la anod si 1 000 ml apa distilata Daca solutia este neutra rezultatele sint mai mari, deoarece solutia hidrolizeaza, cu formare finala de CuO Fig 6 Coulombmetru de cupru: A i anozii C — catod; E — vas de electroliza Fig 7 Coulombmetru de sodiu: A — tub anodicj C — tub catodic; E — vas de electroliza in timpul electrolizei se pot forma la anod superoxizi (ozon sau acid persulfuric), care ajungind prin difuziune la catod ataca cuprul, micsorind astfel rezultatele in prezenta alcoolului insa, acizii per-oxidati sint distrusi pe masura ce se formeaza Densitatile de curent cele mai convenabile sint cuprinse intre 0,005 si 0,3 A cm2 Coulombmetrul de sodiu Acesta este un aparat deosebit de interesant, care da rezultate foarte precise; importanta sa creste si prin faptul ca el confirma aplicabilitatea legii lui Faraday in conditii cu totul diferite decit electroliza in solutii apoase Aparatul (fig 7) este format dintr-un vas E in care se gaseste NaNOs topit la 340°C in sarea topita sint cufundati doi electrozi A si C, formati din doua tuburi de sticla inchise la capete, cu lungimea de 9 cm si diametrul de 1,3 cm in tubul catodic C se gaseste cadmiu, iar in tubul anodic A se gaseste un aliaj de cadmiu si sodiu-, legatura cu sursa de curent se face prin doua sirme de platina Prin trecerea curentului ionii de sodiu de la anod trec prin peretii tubului de sticla si se depun pe sticla tubului care serveste drept catod Se determina sodiul depus, fie cintarind catodul si notind cresterea greutatii, fie cintarind anodul si determinind scaderea de greutate; Yezultate mai sigure se obtin prin cintarirea anodului, deoarece la catod se pot pierde ioni silicici ai sticlei 3 — Electrochimie — Principii Teoretice 34 EFECTELE CHiMiCE ALE CURENTULUi ELECTRiC introducind in relatia (9) greutatea a a sodiului care pleaca de la anod sau se depune pe catod, se obtine cantitatea de curent care a traversat electrolizoral Desi rezultatele obtinute cu acest aparat sint foarte exacte (aproximatia este de 0,01%), utilizarea sa in practica este destul de restrinsa din cauza greutatilor experimentale Coulombmetrul de mercur Acest aparat poate suporta intensitati de curent mult mai mari decit coulombmetfele de argint si cupru si de aceea poate fi intrebuintat si in masuratorile industriale, unde este cunoscut sub numele de contor electromecanic sau contor stia Celula de electroliza care serveste drept coulombmetru (fig 8) este formata la partea superioara dintr-un vas sferic de sticla V, care se continua mercur: A — anod inelar de mercur: C — catod; Ri — rezistenta fixa in serie; Й2 — sunt; V — vas sferic de sticla; В — vas cilindric; G — tub de colectare a mercurului in care R este rezistenta rezulta la partea inferioara cu un alt vas cilindric B, terminat cu un tub subtire de sticla G, calibrat si gradat in santul circular format prin imbinarea celor doua vase se gaseste un strat de mercur A, care joaca rol de anod; catodul C este o placa mica de iri-diu asezata in centrul vasului B Ca electrolit se intrebuinteaza o solutie concentrata de KJ si HgJ2 care umple celula O parte din curentul de masurat trece prin suntul Й2, iar cealalta parte merge la celula de electroliza, trecind si prin rezistenta Ri Mercurul eliberat prin electroliza la catod nu adera la placa de iridiu si cade in tubul calibrat G, unde poate fi masurat Curentul i, care trebuie determinat, este deci impartit in doua ramuri: o parte din el ii traverseaza celula de electroliza, cealalta parte h trece numai prin suntul R2 Conform legii lui Kirchhoff se obtine h (R+Ri) — i2R2 = 0, (11) celulei de electroliza Din aceasta relatie f2=l, *4* insa i = ii 12; inlocuind pe i2 cu valoarea de mai sus, se obtine  ? +  ?! +  ?, (12) (13) relatie care poate da valoarea curentului total care a traversat coulomb- metrul intr-un timp t Raportul rezistentelor R + Ri + Ra R2 este o valoare COULOMBMETRE RANDAMENTE 35 Fig 9 Coulombmetru cu gaz: — vas de electroliza; A — anod; C — catod; T — tub pentru evacuarea gazelor cunoscuta si formeaza constanta aparatului Valoarea necunoscuta i  se determina inlocuind in relatia (10) pe a cu greutatea mercurului colectat in tubul gradat si pe m cu echivalentul-gram al mercurului Dupa terminarea operatiei se rastoarna aparatul si mercurul revine in santul vasului V; astfel aparatul este readus la starea initiala si poate fi utilizat la o noua determinare Aproximatia determinarilor este de 1% Coulombmetre cu gaz Cel mai intrebuintat aparat este coulombmetrul cu gaz exploziv, bazat pe electroliza apei care este facuta conducatoare cu o baza sau un acid; dupa cantitatea gazelor (H2 si O2) degajate care se capteaza in-tr-un tub comun se poate determina cantitatea de curent care a traversat aparatul Unul din cele mai simple tipuri este reprezentat in fig 9 Aparatul este format dintr-un vas cilindric inchis ermetic cu un dop de cauciuc cu trei orificii; prin doua orificii patrund legaturile la  electrozii de nichel A si C, iar prin al treilea trece un tub de sticla T, care conduce gazele la un eudiometru Ca electrolit se foloseste o solutie 15° o de NaOH E pur, deoarece solutiile alcaline nu dau reactii secundare Eudiometrul este format dintr-un tub gradat, inchis la partea superioara, plin cu apa pina la diviziunea zero si cufundat intr-un vas cu apa Se stie ca teoretic 96 500 C degaja 1 g H2 la catod si 8 g O2 la anod, deci in total: 1 g H, + 8 g O2= ^1 Hi+^l Oi= 16,8 1 = 16 800 ml gaz la 0°C si presiunea de 760 mm col Hg in aceste conditii 1 ml de gaz exploziv corespunde la 5,740 C Pentru determinarile experimentale volumul V de gaz obtinut se reduce la temperatura de 0°C si presiunea de 760 mm col Hg, cu ajutorul relatiei: in care Vo este volumul amestecului de gaze la 0cC: p — presiunea barometrica, in mm col Hg; p' — presiunea vaporilor de apa, in mm col Hg, la temperatura t; t — temperatura de lucru Coulombmetre de titrare Acestea sint aparate foarte precise pentru determinarea cantitatilor mici de curent, la care, in general, cou-lombmetrele gravimetrice dau erori prea mari 3’ 36 EFECTELE CHiMiCE ALE CURENTULUi ELECTRiC Fig 10 Coulombmetrul lui Kistiakovski: A — anod; C — catod; R — robinet pentru evacuarea so- Coulombmetrul lui Kistiakowski, unul din cele mai precise cou-lombmetre de titrare, este format dintr-un tub de sticla cu lungimea de circa 30 cm si diametrul 2 cm; tubul este inchis la partea inferioara cu un robinet Anodul A (fig 10) este format dintr-un fir de argint pur, inchis intr-un tub de sticla, care patrunde pina la partea inferioara a tubului Electrolitul este format dintr-o solutie de azotat de potasiu care ocupa 4 5 din volumul tubului; deasupra se introduce catodul C, format dintr-o placa de platina, cufundat intr-o solutie de azotat de cupru 70% La trecerea curentului prin aparat, anodul se dizolva si argintul trece in solutie; la sfirsi-tul determinarii, dupa intreruperea curentului, solutia se scoate prin robinetul inferior R Argintul dizolvat in solutie, proportional cu cantitatea de electricitate care a strabatut coulombmetrul, este determinat prin titrare Valoarea a a argintului dizolvat, introdusa in relatia da cantitatea q de electricitate utilizata Coulombmetrul de iod Aparatul este mat dintr-un tub in forma de U, in care se seste ca electrolit o solutie de iodura de potasiu; in fiecare brat al tubului este cufundat un electrod de platin-iridiu Prin trecerea curentului la anod se descarca iod, care apoi este dozat prin titrare; cu ajutorul relatiei (9) se determina cantitatea de curent q (9), for-ga- Randamentul proceselor electrolitice Daca un proces de electroliza are loc in conditii teoretice ideale, fara interventia reactiilor secundare, atunci rezultatul real al operatiei se confunda cu rezultatul teoretic, exprimat prin legea lui Faraday in cele mai multe cazuri insa, din cauza a nenumarati factori auxiliari, ca reactii secundare, pierderi mecanice, pierderi prin scurtcircuite sau rezistente, rezultatul real al electrolizei este, in general, mai mic decit rezultatul teoretic Pentru a caracteriza fractiunea utila consumata efectiv in procesul principal de electroliza s-a introdus notiunea de randament al procesului electrochimie, care se poate exprima fie ca randament de curent fie ca randament de energie 1 Randament de curent Randamentul de curent r)c poate fi definit fie in functie de cantitatea de curent consumata, fie in functie de cantitatea de produs obtinuta in primul caz, randamentul de curent reprezinta raportul intre cantitatea de curent teoretic necesara (conform legii lui Faraday) si canti COULOMBMETRE RANDAMENTE 37 tatea de curent practic utilizata pentru obtinerea aceleiasi cantitati de substanta, adica Qt Vc=  (15) in care qt este cantitatea teoretica de curent si cantitatea practic utilizata in al doilea caz, randamentul de curent reprezinta raportul intre cantitatea de produs obtinuta experimental Ge si cantitatea teoretica Gt obtinuta teoretic dupa legea lui Faraday, pentru aceeasi cantitate de curent, adica (16) Exemplu Sa se determine randamentul de curent la electroliza unei solutii de sulfat de zinc, cunoscind ca la catod se depun 9 g zinc pentru 10 Ah Aplicind relatia (15) se obtine: qp = 10 Ah, iar qt calculat cu legea lui Faraday este 7,4 Ah, deci ’L-=='^ = 0,74 sau 74° o Aplicind relatia (16), se obtine Ge = 9 g; 9 Gt calculat cu legea lui Faraday este 12,1 g; deci ric=  = 0,74 sau 74° o 2 Randament de energie Fiecare proces electrochimie cere o tensiune minima caracteristica fenomenului, numita tensiune de descompunere (v cap Xii) Energia electrica teoretica necesara unui proces de electroliza va fi egala cu produsul dintre tensiunea teoretica Ef si cantitatea de curent necesara teoretic conform legii lui Faraday in practica, in foarte multe cazuri tensiunea de electroliza este mai mare decit tensiunea teoretica, datorita in special caderilor de tensiune produse de rezistenta electrolitului, a electrozilor sau a circuitului in aceest caz, energia electrica consumata va fi egala cu produsul dintre tensiunea Ep observata la bornele celulei de electroliza si cantitatea de curent practic folosita, adica randamentul de energie va fi: W E q P P ’ 4P (17) in care W; este energia teoretica si WB — energia practic utilizata Economia unui proces electrochimie industrial este determinata de randamentul de energie mai mult decit de randamentul de curent; de multe ori randamentul de energie este inferior randamentului de curent, datorita unei tensiuni de electroliza prea ridicate CAPiTOLUL ii DiSOCiAtiA ELECTROLiTiCa A TEORiA CLASiCa A DiSOCiAtiEi Presiunea osmotica a solutiilor diluate in anul 1885 van't Hoff stabileste teoretic si experimental ca legile gazelor sint aproximativ aplicabile si solutiilor diluate, adica: 1) presiunea osmotica a unei solutii diluate creste proportional cu concentratia; concentratiile moleculare identice produc presiuni osmotice egale, indiferent de natura substantelor dizolvate; 2) presiunea osmotica a unei solutii diluate este egala numeric cu presiunea pe care ar exercita-o moleculele substantei dizolvate daca ar fi in stare gazoasa si ar ocupa volumul total al solutiei Se poate aplica, deci, solutiilor diluate legea gazelor perfecte PV = RT; pentru o concentratie c a substantei dizolvate, presiunea osmotica p a solutiei la temperatura absoluta T, intr-un volum V de solvent, va fi p = RTc, (1) in care R este constanta gazelor, iar c = — reprezinta concentratia (molaritatea) substantei dizolvate in 1 cm3 solutie, n fiind numarul de moli al substantei dizolvate in volumul V Aceasta generalizare se aplica perfect la numeroase solutii si, in special, la compusii organici; nu se aplica insa solutiilor de electro-liti, care prezinta o presiune osmotica mult mai mare decat cea calculata cu relatia (1) Anomalii asemanatoare se observa la electroliti si la coborirea punctului de solidificare (inghetare) sau la ridicarea punctului de fierbere, care sint proportionale cu presiunea osmotica a solutiei Pentru corectarea acestei anomalii, van't Hoff propune introducerea unui coeficient empiric i pentru solutiile anormale, astfel incit relatia (1) devine p = iRTc (2) Coeficientul 1 reprezinta raportul dintre efectul osmotic observat si cel teoretic; el poate fi calculat si din raportul dintre punctul de fierbere observat si punctul de fierbere teoretic sau, prin metoda crioscopica, din raportul dintre punctul de inghetare observat si cel teoretic - Coeficientul i, care la inceput a fost presupus constant pentru o anumita substanta, variaza de fapt si cu concentratia substantei dizolvate TEORiA CLASiCA A DiSOCiAtiEi 39 Teoria lui Arrhenius1) Pentru a explica abaterile electrolitilor de la legile lui v a n't H o f f si Raoult, si in acelasi timp si mecanismul fenomenelor de electroliza, Arrhenius a propus ipoteza dupa care ionii lui Faraday s-ar gasi in solutie ca atare, chiar inainte de trecerea curentului ipoteza aceasta, cunoscuta sub numele de teoria disociatiei electrolitice sau teoria ionizarii, a fost formulata astfel: Un electrolit contine doua specii de molecule dizolvate, unele numite "molecule active" conducind curentul si altele numite "molecule inactive" care prin diluarea solutiei se transforma in molecule active Cind se dizolva in apa un electrolit (acid, baza sau sare), o parte importanta din moleculele lui, si anume moleculele active, se disociaza spontan in ioni incarcati pozitiv si in ioni incarcati negativ, in timp ce moleculele inactive ramin nedisociate in solutie Prin urmare, disociatia electrolitica este anterioara oricarei actiuni a curentului si este o consecinta chiar a dizolvarii electrolitului ionii din solutie se pot misca liber, iar sub actiunea unui curent electric se indreapta spre cei doi electrozi de polaritate contrara; ionii pozitivi (cationii) se indreapta spre polul negativ (catod), iar ionii negativi (anionii) — spre polul pozitiv (anod) in teoria clasica disociatia electrolitica este considerata functie de concentratie, in sensul ca ea creste cu diluarea solutiei, devenind practic totala la dilutie infinita, cind toate moleculele sint disociate in ioni; aceasta parte a teoriei lui Arrhenius a fost mai tirziu contestata si modificata, deoarece nu se verifica la o categorie mare de electroliti si, in special, la electrolitii tari De asemenea, ca urmare a cercetarilor ulterioare, denumirea de "molecule active" din enuntul original a ramas fara sens si a fost abandonata Arrhenius mai presupune ca disocierea si conductibilitatea electrica a solventului sint nule sau neglijabile, astfel incit curentul este condus prin solutie exclusiv de ionii substantei dizolvate; experienta a confirmat aceste presupuneri Disociatia electrolitica este, din toate punctele de vedere, comparabila cu disociatia chimica limitata; deoarece solutia este aparent neutra din punct de vedere electric, rezulta ca in solutie numarul sarcinilor pozitive este egal cu al celor negative; de exemplu KCi   K+ + ci- NaNO,^ NO,- -|-Na+ K* [Fe (CN)e] [Fe (CN)e]‘- + 4 K+ ВаС12;  Ba2+ + 2 Ci- etc *) Teoria lui Arrhenius trebuie considerata ca o continuare a teoriilor lui Gro-thus, Faraday si Clausius, desi acesti autori nu s-au ocupat 4 nici de originea, nici de natura si numarul ionilor; propunind ipoteza disociatiei spontane si a aparitiei ionilor chiar in timpul dizolvarii electrolitului, fenomen pe care' predecesorii sai nu l-au imaginat, Arrhenius deschide o era noua in studiul electrolitilor si in electrochimie 40 DiSOCiAtiA ELECTROLiTiCa Numarul de sarcini electrice ale ionului este egal cu valenta elementului sau radicalului care formeaza ionul; in acest mod, notiunea de valenta capata in electrochimie o semnificatie precisa Daca se ia ca unitate de sarcina cantitatea de electricitate purtata de un ion monovalent, ionii avind valenta n vor avea o sarcina electrica de n ori mai mare ionii prezenti in solutie pot fi ioni simpli sau complecsi ionii simpli provin din disocierea unei sari simple ca, de exemplu, NaCl, БаСІ2 NaNCh etc ionii complecsi rezulta, in general, prin dizolvarea si disocierea electrolitica a sarurilor complexe, care se desfac, ca regula generala, intr-un ion complex si unul sau mai multi ioni simpli; H2 [PtClJ   PiCi2" + 2 H+ KCN CN  + K+ K4 [Fe (CN)e] [Fe (CN)e]*  + 4 K+ Sarurile simple, care dau prin disociere mai mult de doi ioni, pot suferi adeseori o disociere partiala, asa cum se arata mai departe, sau ionii rezultati prin disociere pot forma ioni complecsi cu moleculele nedisociate; in ambele cazuri apar ioni complecsi: BaC’2 BaCl+ + Cl  h2so4 + so4h- + h+ sau CdJa   Cd2+ -f- 2J- si CdJ2 + 2J  CdjJ-Se poate admite ca in solutie se formeaza moleculele duble Cd2J4r care prin ionizare se descompun: Cd2J4 Cd2+ + Cdjj=7 " Sarcina electrica a unui ion complex este egala cu suma algebrica a sarcinilor ionilor componenti; in cazul complecsilor formati prin actiuni electrostatice intre un cation si molecule polare, sarcina electrica este egala cu a cationului central ca, de exemplu, la [Ni(NH3)e]2+, Ag(NH3)+, [CO(NH3)6]2+ etc Calculul coeficientului i Arrhenius explica anomaliile observate la presiunea osmotica in cazul electrolitilor, admitind ca fiecare fel de ioni din solutie exercita o presiune osmotica egala cu a moleculei nedisociate; in acest caz, coeficientul i ar reprezenta raportul dintre numarul total de particule prezente efectiv in solutie si numarul de particule prezente cind nu ar exista disociatie Notind cu m numarul moleculelor nedisociate, cu n numarul moleculelor disociate si cu v coeficientul de ionizare (numarul de ioni ai unei molecule), rezulta m + nv reprezinta numarul total de particule din solutie (ioni si molecule nedisociate), iar m + n numarul particulelor daca in solutie substanta nu ar fi disociata; pentru NaCl, de exemplu, v = 2 ; pentru TEORiA CLASiCA A DiSOCiAtiEi 41 BaCh, v = 3 ; pentru A1C13 , v = 4 etc   Arrhenius a determinat pe i prin masuratori de conductibilitate (v cap Vi, B); valorile gasite pentru i pe aceasta cale sint identice cu cele gasite de van't Hoff prin masuratori crioscopice Desi exactitatea metodei este astazi pusa la indoiala, iar rezultatele si concordanta lor sint considerate ca intimplatoare, totusi aceasta verificare a teoriei disociatiei electrolitice a contribuit intr-o mare masura la recunoasterea ipotezei disociatiei spontane, care la inceput a fost puternic contestata Numeroase alte cercetari experimentale si aplicatii in rezolvarea proceselor chimice ca, de exemplu, caldura de neutralizare a acizilor si a bazelor, explicarea reactiilor analitice, a activitatii optice la substantele organice, actiunea catalitica a unor acizi si baze, iar mai recent dovada ca unitatea structurala a sarurilor solide nu este molecula, ci ionul, cum s-a putut dovedi in ultimul timp prin studiul difractiei razelor X, au stabilit definitiv justetea teoriei disociatiei electrolitice Clasificarea electrolitilor Practic se folosesc doua criterii de clasificare: dupa gradul de disociere si dupa numarul si valenta ionilor din molecula 1 Dupa gradul de disociere, electrolitii se impart in: Electroliti slabi, din care fac parte acizii si bazele minerale slabe (H2S, H2CO3, NH4OH etc ), majoritatea acizilor si a compusilor organici disociati si unele saruri anorganice, ca Hg? Ci2, HgCN etc ; electrolitii din aceasta grupa sint disociati sub 1% in solutii normale Electroliti tari, din care fac parte acizii minerali tari, hidroxizii metalelor alcaline si alcalino-pamintoase si majoritatea sarurilor minerale Acestia sint disociati peste 50% in solutii normale1) Trebuie sa se observe ca sarurile acizilor slabi si ale bazelor slabe (de exemplu Na2S, NH4C1 etc ) sint disociate destul de puternic si se comporta ca electroliti tari, ceea ce este in deplin acord cu conceptia moderna a teoriei ionice Electroliti intermediari Clasificarea in doua grupe nu este neta, nici suficienta; sint unii electroliti ca, de exemplu, acidul clor-acetic, care nu pot fi numiti nici tari, nici slabi; s-a admis in consecinta o grupa intermediara care cuprinde electrolitii disociati intre 1 si 50% in solutii normale; numarul acestora nu este prea mare 2 Dupa numarul si valenta ionilor cuprinsi in molecula, electrolitii se clasifica astfel: Electroliti binari, care dau prin disociere doi ioni: KC1 K+ + Ci- ; CuSO4 Cu2+ + SO*- Primul este un electrolit binar uni-univalent, iar al doilea, un electrolit binar bi-bivalent; valentele ionilor se iau intotdeauna in ordinea pozi-tiv-negativ J) in conceptiile actuale, dupa cum se arata mai departe, electrolitii tari sint considerati disociati complet la toate concentratiile; disocierea partiala este numai aparenta 42 DiSOCiAtiA ELECTROLiTiCa Electroliti ternari, care dau prin, disociere trei ioni, de exemplu: BaCls   Ba2+ 4- 2 Ci- ; Na,SO4 2 Na+ -f- SOj" Primul este un electrolit ternar bi-univalent, iar al doilea uni-bivalent Electroliti cuaternari, care dau prin disociere patru ioni ca, de exemplu, АІСІз, H3PO4 etc Numai electrolitii binari sufera disociatia simpla AC A  + C+; orice electrolit care are un coeficient de ionizare v >2 (electroliti ternari, cuaternari etc ), sufera o disociatie in trepte, careia ii corespund mai multe echilibre de ionizare; de exemplu, pentru electrolitul cuaternar MA3 rezulta +A- МА,  MA2+ - A-MA2- 5* M3+ + A- Procentul de electrolit prezent sub forma de ioni intermediari descreste cu dilutia, si in solutii diluate electrolitul tinde spre disociatia completa in ioni simpli Gradul de disociere Gradul de disociere a exprima in teoria clasica a ionizarii raportul dintre numarul de molecule disociate n si numarul de molecule dizolvate n, adica Evident ca " 1; cind a = 1 solutia este complet disociata Gradul de disociere raportat la 100 se numeste procent de disociere Pdis, adica Pdis =100 a Din relatia (4) rezulta ca numarul moleculelor nedisociate in solutie este n — n' = n (1 — a) (5) Daca in relatia (3) se inlocuieste m cu n (1 — a), si n cu n respectiv an, se obtine Z = 1 — a v a = 1 4- " (v — 1) ’ (6) Electrolitii binari au un singur grad de disociere; electrolitii ternari au doua grade de disociere (primar si secundar), electrolitii cua-temari, trei grade de disociere (primar, secundar si tertiar) etc loniza-rea primara are o valoare mult mai mare decit ce 4 are un procent de disociere primara de 27  ", un procent de disociere secundara de 2 • 10 7 % si un procent de disociere tertiara de 4 • 10—13 % La acidul sulfuric 0,1 m disociatia primara este de 41%, iar cea secundara de 27% Procentele de disociere secundara si tertiara se refera la concentratia initiala1) *) Disociatia intermediara este functie de natura electrolitului si de dilutiej astfel, procentul de disociere secundara al K2SO4 este de 59,8% in solutie 0,ln si de 81° o in solutie 0,01n PROCESUL DiSOCiAtiEi ELECTROLiTiCE 43   Gradul de disociere creste cu dilutia;i in adevar, prin diluarea   solutiei presiunea osmotica scade Conform legii deplasarii echilibru-j lui (Ее Chatelier) a 'cfeste  pentru ca aceasta crestere tinde sa se opuna scaderii presiunii osmotice Diluarea solutiei unui electrolit este insotita de o variatie de temperatura; legea conservarii echilibrului permite sa se prevada sensul variatiei lui a sub actiunea temperaturii; daca disociatia este exoterma, orice ridicare de temperatura determina o scadere a lui a Daca disociatia este endoterma, orice ridicare de temperatura provoaca o crestere a lui a Tabela 3 cuprinde procentul de disociere al citorva electroliti, in functie de concentratie, la 18°C Tabela 3 Variatia procentului de disociere cu concentratia Electrolitul Concentratia in echivalenti-gram la litru, la 180 C 0,1 0,05 0,02 0 01 0,005 9,002 O Ofl HC1 92,0 94,4 95,7 97,2 98,1 98,6 99,0 HNOS 92,0 93,8 — 96,9 — 98,6 99,0 CH3COOH 1,34 1,8 3,0 4,17 5,7 8,6 11,7 NaOH 90,5 — — 93,3 94,8 95,5 97,1 nh4oh 1,31 1,9 3,0 4,07 5,5 8,6 11,7 Trebuie sa se observe ca in conceptia moderna a disociatiei, valorile lui a nu sint considerate ca reale decit pentru electrolitii slabi si unii fedeCtroliti intermediari; pentru electrolitii tari aceste valori trebuie considerate ca aparente, deoarece ei sint considerati ca disociati complet la orice concentratie (v mai1 departe electrolitii tari) B PROCESUL DiSOCiAtiEi ELECTROLiTiCE Teoria electrochimica a valentei, bazata pe notiunile moderne asupra structurii materiei, poate da o explicatie completa si rationala  asupra mecanismului disociatiei electrolitice Energia de disociere si de retea Legatura ionilor in cristalele substantelor pure depinde de fortele de atractie si de respingere intre ionii care formeaza molecula; energia de atractie Ua intre doi ioni cu sarcini contrare va fi, conform legii lui Coulomb, Ua = fdr = Z Z S2 , Z Z S2 J-A—dr = -LJ— (7) in care z este valenta; e — sarcina elementara de electricitate; f — forta de atractie si r — distanta Pentru distantele r mici trebuie luate 44 DiSOCiAtiA ELECTROLiTiCA in considerare si fortele de respingere intre ioni; energia de respingere Ur pozitiva va fi Ur = rn in care bf2 este o constanta specifica substantei si prinse intre 8 si 12 Energia potentiala 17 a ambilor ioni in functie de deci (8) n ia valori cu-distanta r va fi    = ^±4- Potentialul minim rezultat corespunde la (9) du t za e2 nbt , e1' dr 1 r r"+i   u   (10) Pozitia de echilibru calculata din aceasta relatie '•-fe reprezinta distanta ionilor moleculelor stabile Diferenta energiei potentiale pentru distar^le ro (11) si r reprezinta lucrul efectuat de sistem cind ionii se reunesc de la distanta infinita spre a forma molecule sau, invers, energia necesara ca ionii sa se departeze complet, de unde si numele de energie de disociere Ud a moleculei; din relatiile (9) si (11) rezulta (12> Din relatia (12) se vede ca valoarea absoluta a energiei de disociere este cu atit mai mare si potentialul minim cu atit mai coborit, cu cit distanta si raza celor doi ioni sint mai mici si cu cit sarcina si puterea de polarizare sint mai mari Ud are semnul negativ, deoarece este definita ca inversul lucrului de formare al moleculei din ioni liberi Relatia de mai sus se refera la o singura pereche de ioni; daca se raporteaza cele stabilite la toti ionii cristalului, atunci trebuie sa se insumeze toate perechile de ioni pentru a avea energia totala adica energia de retea Uo cedata cind ionii liberi formeaza reteaua Deoarece si aici intervin fortele coulombiene se porneste de la aceeasi lege ca in cazul simplu al moleculei izolate Asupra fiecarui ion actioneaza un mare numar de ioni vecini cu sarcini de acelasi semn sau de semn contrar; distantele de echilibru sint insa legate intre ele  — ca urmare a structurii regulate in retea, cu distanta cea mai mica Го — prin rapoarte pur geometrice, astfel ca in expresia energiei po PROCESUL DiSOCiAtiEi ELECTROLiTiCE 45 tentiale [analoga cu relatia (9)] apar factori suplimentari care depind de tipul retelei Astfel, pentru sarurile binare, avem Az*s2 Bg2 U = (13) Constanta A (constanta lui Madelung) este functie de reteaua ionica si de numarul de coordinatie Distantele minime de echilibru se obtin din dU dr = 0: nB A 2* (14) din care se poate calcula coeficientul de respingere B: Az- В = (15) introducind aceasta valoare in relatia (13) se obtine energia molara de retea: (16) in care N este numarul lui Avogadro si n — coeficientul din ecuatia (8) Energia de retea este mai mica decit potentialul de atractie al ionilor in retea influenta capacitatii de polarizare a ionilor este mult mai mica decit la moleculele izolate, deoarece ionii, fiind atrasi in diferite directii in spatiu, fortele de ind "tie se compenseaza in adin-cime Pentru un calcul precis, tinind seama de fortele interionice, se obtine Ur = Ce rlp (17) functie exponentiala in care C reprezinta o constanta specifica a substantei, iar p o constanta generala in tabela 4 se dau energiile de disociere si de retea ale clorurilor alcaline, in kcal mol Tabela 4 Energiile de disociere si de retea ale clorurilor alcaline Sarea r0 in retea Го in molecula ud kcal mol C o kcal mol Caldura de sublimare Lo kcal mol ^o+ Lq kcal mol T = ЗОО  T = 0° LiCl 2,57 — 201,8 46,7 — 155,1 NaCl 2,81 2,47 — 132 — 185 0 54 — 131 KCi 3,14 2,74 — 118 — 169,2 51,6 — 117,6 RbCl 3,28 2,83 — 115 — 163,3 53 — 110,3 46 DiSOCiAtiA ELECTROLiTiCa Distanta ionilor in molecula este mai mica decit in cristal deoarece Ua, nu insa si Ur, intre un ion si cei sase ioni inconjuratori cu sarcini contrare, este influentat de ionii incarcati cu aceeasi sarcina, situati in afara Cu toata distanta mare in cristal, pontentialul minim este mai coborit decit in molecula, datorita interactiunii celor sase ioni vecini cu sarcini contrare Suma algebrica a energiei de retea si a caldurii de sublimare Lo calculata la T = 0 trebuie sa dea, conform legii conservarii energiei, energia de disociere a moleculei; dupa cum se vede din tabela 4, concordanta dintre Ud si Uo + Lo este foarte buna Puterea de disociere a solventului Cind se dizolva un electrolit intr-un solvent convenabil ales, fortele de atractie care tin legati constituientii cu sarcini contrare (ionii) ai moleculei slabesc, lasindu-i sa se miste liberi; astfel, molecula simpla se desface in ioni cu sarcini contrare, adica electrolitul se disociaza Dupa cum se vede din tabela 4, energiile de retea au valori apreciabile chiar la ionii monovalenti, deci, invers, este nevoie de o energie' foarte mare pentru a elibera ionii de legatura retelei si a-i readuce din nou la ioni liberi; acest fapt reiese clar si din presiunea deosebit de mica a vaporilor sarurilor solide Pentru a produce o energie de marimea energiei de retea sint neaparat necesari si alti factori, deoarece miscarea cinetica datorita agitatiei termice a moleculelor solventului nu este suficienta pentru a produce disociatia, scotind astfel in evidenta legatura electrovalenta a electrolitului Factorii care intervin sint functie absoluta de natura solventului,, si anume: constanta dielectrica, gradul de agregare, polaritatea moleculelor si constitutia chimica a moleculelor solventului Constanta dielectrica si puterea de disociere Sa consideram molecula unui electrolit, dizolvata si disociata intr-un solvent potrivit: AC^ A- + C+ in reteaua cristalina, dupa cum s-a aratat, puterea de atractie intre ionii de sarcini contrare asculta de legea lui Coulomb, a carei forma generala este in care D este constanta dielectrica, ei si e* — sarcinile ionilor, f — forta de atractie si r — distanta dintre ioni; deoarece in reteaua cristalina D = 1, puterea inductoare a mediului nu influenteaza forta de atractie f in solutie cei doi ioni ai moleculei formeaza impreuna cu solventul un condensator de forma A  [solvent] C+ Este evident ca in acest caz atractiile electrostatice intre A- si C,+ vor fi cu atit mai slabe, cu cit lichidul inconjurator are o putere inductoare mai mare, deci o constanta dielectrica mai ridicata PROCESUL DiSOCiAtiEi ELECTROLiTiCE 47 Cu cit D si г vor avea valori mai mari, cu atit ionii se vor comporta in solutie mai bine ca particule independente si tendinta ca o electrovalenta sa se schimbe intr-o covalenta va fi mai mica; astfel, clorura de beriliu, desi un slab conductor in stare topita, conduce bine electricitatea cind se dizolva intr-un solvent cu constanta dielectrica mare, de exemplu apa Disociatia electrolitica este functie si de concentratie; in solutiile prea concentrate distanta r dintre ioni fiind foarte mica, actiunile interionice de recombinare au loc intr-o masura mult mai mare Puterea disocianta a solventului variaza si cu temperatura, deoarece constanta dielectrica descreste, in general, cu temperatura, conform relatiei lui Debye: 1 Td (Д-1) (ZH-2) = a- -bT, (18) in care d este densitatea, T — temperatura absoluta, iar a si b — constante Legatura intre puterea de ionizare a solventului si constanta dielectrica a acestuia a fost pusa in evidenta prin numeroase incercari experimentale; astfel, in tabela 5 se arata, dupa experientele lui Wal-den, influenta constantei dielectrice si a concentratiei, folosind ca electrolit comun pentru toti solventii iodura de tetraetil-amoniu in tabela c reprezinta concentratia electrolitului in solventul respectiv, in moli litru O alta serie de incercari a fost facuta de Fuoss si Kraus, folosind ca electrolit azotat de tetraizoamil-amoniu dizolvat in amestecuri diferite de apa-dioxan Daca sf'Ventul contine un procent insemnat de apa (constanta dielectrica 81,7), sistemul este puternic ionizat si solutia se comporta ca un electrolit tare; daca in solvent exista un procent mai mare de dioxan (constanta dielectrica 2,2), solutia capata proprietatile caracteristice ale unui electrolit slab Tabela T, Disociatia aparenta in solventi cu constante dielectrice diferite (Electrolitul — iodura de tetraetd-amoniu) Solventul Constanta dielectrica D Disociatie aparenta, % c = U,01 C = 0,001 c = 0,0005 Apa 81,7 91 98 99 Formamida 84 93 98 98 Nitro-metan 38,2 — 40,4 78 92 93 Acetonitril 35,8 — 36,4 74 90 92 Nitro-benzen 33л — 37,4 71 88 90 Alcool metilic 32,5 — 37,4 73 88 90 Benzonitril 26 61 80 84 Acetil-acetona 25,1—26 — 83 87 Alcool etilic 21,7 — 27,4 54 78 82 Acetona 20,7 — 21,9 50 74 80 Anhidrida acetica 17,9 58 79 84 Aldehida benzoica 14,5— 16,9 51 73 78 48 DiSOCiAtiA ELECTROLiTiCA Toate incercarile experimentale scot, deci, in evidenta influenta constantei dielectrice a solventului asupra gradului de ionizare si arata tendinta solventului de a pastra o electrovalenta sau ca aceasta sa nu treaca in solutie spre o covalenta Puterea de asociere a moleculelor solventului Numeroase determinari experimentale au scos in evidenta ca dizolvantii cu puterea ionizanta cea mai mare sint acei ale caror molecule se pot asocia in complecsi; astfel apa, compusii alif atici hidroxilici, nitrilii etc , care sint buni disocianti, pot fi considerati ca prezinta in stare lichida o asociere pronuntata; in acelasi timp se observa ca, cu cit gradul de asociere al moleculelor solventului este mai mare, cu atit constanta dielectrica este mai mare importanta asociatiei moleculare mari a solventului in procesul disociatiei a fost lamurita o data cu dezvoltarea teoriei structurii polare a moleculelor; de obicei, o constanta dielectrica mare este proprie lichidelor cu molecule puternic polare Molecule polare; dipolmoment in moleculele cu constitutia simetrica, ca de exemplu molecula de CCL, centru] electric principal (analog centrului de greutate) al nucleelor pozitive corespunde centrului respectiv al electronilor, si deci moleculele nu au un moment electrostatic in moleculele asimetrice ca, de exemplu, Apa ' oniac Bioxid de sulf H:9:H H:N:H :O::S::6: H centrele sarcinilor opuse nu coincid si fiecare molecula poate fi privita ca un dipol permanent, al carui moment electric, numit dipolmoment (simbol m), este egal cu produsul distantei dintre cele doua centre si sarcina electrica (pozitiva sau negativa) totala Moleculele de acest tip au fost numite molecule polare sau dipoli, iar cele simetrice — molecule nepolare Molecule polare au: apa, amoniacul, acidul cian-hidric, alcoolul etilic si metilic, acidul clorhidric, formamida etc Molecule nepolare au: sulfura de carbon, tetraclorura de carbon, hexanul, oxigenul, protoxidul de azot etc Un cimp electric actionind asupra unui lichid cu molecule polare tinde sa orienteze dubletii electrici, astfel incit sa reduca la minim energia lor potentiala Polaritatea moleculara, exprimata prin momentul electric (dipolmoment), variaza considerabil de la caz la caz; deoarece dimensiunile moleculare sint de ordinul iO-8 cm, iar unitatea sarcinii electrice este de 4,80 • 1O 10 CGS e s , momentele electrice vor fi de ordinul 10-18 CGS e s , deci inferioare sarcinii elementare de electricitate Ca unitate pentru dipolmoment s-a luat debye-ul: 1 debye =1 D = iO-118 CGS e s in tabela 6 se dau dipolmomentele moleculelor citorva substante, in debye PROCESUL DiSOCiAtiEi ELECTROLiTiCE 49 Tabela 6 Dipolmomentele moleculelor citorva substante Molecula p" li‘" Molecula ;i • iC*8 Molecula |1 iC*8 CCi, 0 so2 1,6 C2He 0 SnCl, 0 AsCl 2,1 Cn H2n+2 0 CsJ 10,2 H ,0 1,84 CH3C1 1,92 HCi 1,03 AsH3 0,15 CH3OH 1 68 NO 0,13 NH3 1,46 CH3COOH 1,73 H2O 1,84 PH,- 0,55 C2H5OH 1,70 SCi , 0,6 LiClO4 7,84 C H5CH, 0,37 Moleculele polare definite ca mai sus sint dipoli permanenti; in afara de acestia, orice substanta dielectrica capata sub influenta unui cimp electric o polarizatie indusa, datorita deplasarilor electronilor in molecula; astfel, centrul sarcinilor pozitive nu mai corespunde cu cel al sarcinilor negative, iar molecula capata un dipolmoment care dureaza atit timp cit substanta se gaseste sub influenta cimpului electric Un astfel de dipol este un dipol temporar Polarizatia indusa este independenta de temperatura, in timp ce momentul electric al dipolilor permanenti variaza, cum s-a aratat, si cu temperatura Dupa Debye, dipoliF'unentul poate fi determinat cu ajutorul urmatoarei relatii, care este o modificare a relatiei (18): D— 1 Л4 D+ 2 * d (19) in care P este polarizatia moleculara, M — greutatea moleculara, d — densitatea, N — numarul lui Avogadro, p — momentul electric, к — constanta lui Boltzmann (raportul dintre constanta gazelor R si numarul lui Avogadro), T — temperatura absoluta, iar a este o constanta caracteristica fiecarei substante (polarizabilitatea moleculara) Din relatia (19) se observa ca polarizatia moleculara este o suma de doi termeni: Pd = ^-N-a (20) siP0 = i"^ ^ (21) o o ORi P,i reprezinta polarizatia datorita deformatiei moleculei sau dipolului sau indus, iar Po — polarizatia datorita orientarii moleculei in cimp, ca urmare a dipolului sau permanent Polarizatia moleculara a unei molecule care nu are moment electric este data simplu de ecuatia (20), deoarece in acest caz P = P,i Daca molecula are un moment electric, valoarea termenului Po poate fi calculata exact daca termenul P(; poate fi determinat; polarizatia totala P a oricarei substante in stare solida, lichida sau gazoasa poate- fi calculata daca se cunosc constanta dielectrica, densitatea si • i — Electrochimie Principii Teoretice 50 DiSOCiAtiA ELECTROLiTiCA in care cei sase Fig 11 Reprezentarea schematica a dipolului moleculei de apa: 1 — distanta dintre centrele sarcinilor elec- greutatea moleculara Momentul electric al moleculei este usor de determinat cind substanta este in stare gazoasa; in stare lichida determinarea este mai dificila Moleculele polare sint nesaturate; nesaturarea rezulta din prezenta electronilor care se pot misca libersub influenta unui cimp electric; de exemplu, molecula de apa H+ -> O Uo, caldura de dizolvare L va fi pozitiva, iar in caz contrar, negativa Din relatia (25) rezulta H = L + Uo (26)' Daca se cunosc caldura de dizolvare si energia de retea Uo se poate determina caldura de hidratare; cea mai simpla metoda pentru determinarea energiei retelei cristaline este procesul ciclic indicat de Born-Haber Daca se ia ca exemplu reteaua cristalina a clorurii de sodiu, ciclul poate fi reprezentat de schema alaturata, in care produsele gazoase sint reprezentate in paranteze rotunde, iar cele solide in paran HiDRATAREA iONiLOR 57 teze drepte in prima faza are loc reactia unui atom-gram de sodiu cu jumatate molecula-gram clor gazos; trecerea in stare gazoasa a sediului solid necesita o caldura de sublimare Sns pentru un atom-gram, iar desfacerea moleculei de clor in atomi un lucru egal cu l 2Ddo" pentru un atom-gram ра]+-^(С12) -p -— > (Na) + (Ci) ' '1 - a + C, + Toate marimile din partea dreapta se pot determina pe cale experimentala Cunoscind deci energia de retea Uo a electrolitului si caldura de dizolvare L, se poate determina energia de hidratare din relatia H — L + Uo, unde H este energia de hidratare a moleculei NaCl Daca printr-o metoda oarecare se cunoaste marimea He a cationului unui electrolit, se poate determina marimea На a anionului, deoarece H = Hc + Ha = L + Uo Pentru a determina energia de hidratare a fiecarui ion in parte este necesar sa se cunoasca printr-o metoda oarecare aceasta energie pentru o pereche de ioni; se poate, de exemplu, folosi faptul ca ionii K  si F au practic aceeasi raza, egala aproximativ cu 1,33 A Deoarece energia de hidratare, pentru ionii cu aceeasi sarcina, depinde de marimea razei ionului, urmeaza ca energiile de hidratare ale ionilor K+ si F— vor fi egale •58 DiSOCiAtiA ELECTROLiTiCA De aceea, daca din ecuatia L = H — Uo se determina energia totala H, dupa ce s-au determinat valorile lui L si Uo, referitoare la KF, impartind la 2 se obtin energiile de hidratare ale ionilor K+ si F Cu ajutorul acestor valori se pot determina energiile de hidratare ale ca-tionilor diverselor fluoruri sau, in acelasi mod, energiile de hidratare ale anionilor diferitelor saruri de potasiu Au fost propuse diferite alte metode pentru determinarea energiei de hidratare; valorile energiei de hidratare, deduse prin diferite metode de calcul, sint in general foarte apropiate in tabela 8 se dau caldurile de hidratare ale unei serii de ioni, determinate de С P Miscenko (1947); caldurile de hidratare sint exprimate in kcal mol Pentru ionii monovalenti, valorile sint in general cuprinse intre 70 si 100 kcal mol Tabela 8 Caldurile de hidratare ale citorva ioni ionul kcal mol ionul kcal mol ionul kcal mol ionul kcal mol H+ 280 Mg!+ 470 NHt 79 J- 63 Li + 121 Ca2+ 375 Ag+ 105 он- 95 Na+ 98 Sr2+ 338 Tl+ 80 not 72 K+ 80 Ba2+ 312 F- 113 SCN" 72 Rb+ 74 Zn2+ 528 ci- 79 CiOt 50 Cs+ 63 Cd2+ 476 Br- 72 SOs  243 ionul de hidrogen face exceptie; acest ion este hidratat chimic, probabil cu o molecula de apa in general, energia de hidratare, la multi ioni, descreste cu cresterea masei atomice La solvatare, variatia energiei libere a ionului difera si in functie de solventul folosit S-au efectuat numeroase incercari experimentale pentru a determina apa legata de ion, bazate pe determinarea numerelor de transport (v cap V Migratia ionilor) CAPiTOLUL iii ECHiLiBRE iONiCE A CONSTANTA DE DiSOCiERE (iONiZARE) Conform cu legea actiunii maselor, viteza unei reactii chimice este direct proportionala cu produsul concentratiilor maselor active ale substantelor reactante; astfel, viteza u a reactiei: A -> A' va fi и = k [A], in care к este o constanta, asa-numita constanta de viteza in schimbul reversibil A + В A' + B' viteza reactiei de la stinga la dreapta va fi "i = kx [A] [B], iar a reactiei in sens invers "2 = *2 [A ] [B'] La echilibru cele doua viteze fiind egale, rezulta in care indicele inferior e arata concentratiile la echilibru ale substantelor reactante, iar К este constanta de echilibru Aceasta ecuatie este generala tuturor echilibrelor chimice in sisteme gazoase sau lichide Constanta de disociere Disociatia electrolitica fiind o reactie reversibila, care conduce la un echilibru intre moleculele nedisociate si ionii formati in solutie prin disociere, se supune legii actiunii maselor Fie electrolitul binar AC, ale carui molecule se disociaza conform echilibrului: AC   A+ + C  Aplicind acestui echilibru relatia (1) se obtine [A-ь] (C-J [AC] (2) in care Kd este constanta de disociere sau constanta de ionizare si caracterizeaza capacitatea electrolitului de a se disocia in ioni Deoarece constanta de ionizare este independenta de concentratia solutiei, 60 ECHiLiBRE iONiCE ea da o caracterizare mai generala a electrolitului decit gradul de disociere; ea este insa o -caracteristica a electrolitului pentru o anumita temperatura si presiune si pentru un solvent determinat si, in consecinta, variaza cu acesti factori 1 Variatia cu temperatura Daca se considera disociatia unei molecule in ioni ca un echilibru, ca de exemplu in cazul electrolitilor slabi, se intelege termodinamic ca disocierea va creste prin ridicarea temperaturii Separarea elementelor constitutive ale moleculei cere, in adevar, un consum de energie, care este favorizat printr-o crestere de temperatura Pentru unii acizi organici, ca si pentru alti electroliti, variatia constantei de disociere cu temperatura atinge un maxim, dupa care descreste cu cresterea temperaturii Raportand ig Ka a acestor electroliti la diverse temperaturi Ѳ se obtine o familie de curbe paralele superpozabile; in consecinta, toate punctele functiei -d fl- max se gasesc pe aceeasi curba Ka max este valoarea maxima si Ѳ, este temperatura corespunzatoare Pentru acidul sulfuric Ѳі = —27,6°C; pentru acidul clorhidric Ѳі = —5,4°C; pentru acid acetic 0! = 22,6°C Actiunea presiunii se manifesta mai ales la presiuni ridicate; disociatia creste cu presiunea si cresterea este cu atit mai mare, cu cit presiunea este mai ridicata Legea dilutiei Echilibrul de disociere a unui electrolit binar este: AC^ A- + C+ Daca c reprezinta concentratia initiala a electrolitului in echivalenti-gram la litru si a gradul de disociere, solutia va contine la echilibru ac echivalenti-gram cationi C+, ac echivalenti-gram antoni (1 — a ) c echivalenti-gram molecule nedisociate introducind valori in relatia (2) se obtine ac • ac a2 c *) -= K,i sau =Ktl • (i-a)c l-a '' A " si aceste (3) Deoarece concentratia reprezinta inversul dilutiei, daca dilutia rezulta V = 1 c si atunci relatia (3) devine: a" este V, (4) Relatiile (3) si (4) sint cunoscute sub numele de legea dilutiei (Ost-wald) si arata legatura dintre gradul de disociere si dilutie (respectiv concentratie) la o temperatura data; daca se cunoaste valoarea lui a pentru o dilutie V, se poate calcula K,i, de unde apoi se poate determina valoarea lui a la orice dilutie ’) Relatia (3) da legea dilutiei la ionizarea unui electrolit binar Pentru un electrolit poliionic, care poate da in solutie n ioni, se ajunge la relatia mai generala: =k"- (4'> CONSTANTE DE DiSOCiERE 61 Pentru un electrolit foarte slab, a poate fi neglijat si atunci 1 — a este practic egal cu 1 in acest caz ecuatia (3) se reduce la: a2c = Kd sau ct = , respectiv a = KdV in solutiile normale de electroliti с = 1 si atunci a = V Kd Pentru a = 0,5, ecuatia devine: 0,5 c = K,i sau V = л * - 2Kd Aceste relatii arata ca constanta de disociere este jumatate din valoarea concentratiei la care electrolitul este disociat in proportie de 50% 4-stfel, constanta de disociere a acidului acetic este 1,8 • iO-5 la 18°C; oncentratia la care acidul acetic este disociat 50% va fi deci 3,6 • iO-5 Daca constanta de disociere Kd este cunoscuta, se poate determina a pentru o concentratie determinata c, rezolvind ecuatia (3) in raport cu x: — Kd + Kd + 4 Kdc Legea dilutiei trebuie considerata ca o lege limita aplicabila solutiilor diluate de electroliti slabi si solutiilor foarte diluate ale electrolitilor tari; aceasta se datoreste faptului ca legea maselor nu ia in considerare cimpurile de forta ale particulelor Legea maselor sub forma data are deci caracterul unei legi ideale, perfect valabila in absenta actiunilor^-iutsrionice ; ea se aplica deci numai sistemelor in care aceasta actiune este,nula sau suficient de mica Constanta de disociere la electrolitii ternari si cuaternari Cum s-a aratat la disociatia electrolitica, electrolitii poliionici si, in special, acizii si bazele de acest tip se disociaza in trepte; prima treapta de disociere este totdeauna cea mai importanta Astfel, pentru un electrolit ternar, de exemplu H2A, rezulta: H,A ZJ* H++ HA (disociatie primara) HA-^H+4-A2- (disociatie secundara) Pentru un electrolit cuaternar, de exemplu acidul H3A, disociatia se produce in trei trepte: H3A H+ + Н2Л— (disociatie primara) H3A  H++HA2- (disociatie secundara) HA2- H+ + A3  (disociatie tertiara) Faptul ca disociatia secundara, tertiara etc sint mai slabe decit disociatia primara se datoreste barierei energetice din ce in ce mai mari, care trebuie invinsa de ionul H+, in cazul ionilor cu sarcina de forma H2A-, HA2- etc , deoarece atractia ionilor cu 2, 3, sarcini este mult mai puternica decit a ionului cu o singura sarcina 62 ECHiLiBRE iONiCE este egala cu acid polibazic Acidul ternar H2A va avea deci doua constante de disociere: [H+] [HA-J |H+][A"-] t d,i— ru ’ ^d’2— (пл—1 [H2A] [HA ] Acidul cuaternar H3A va avea trei constante de disociere: " [H+] (H2A"J " [H+] [HA’"*] [H+] [A3-] -*  [H3A] [H2A ] Constanta de disociere totala a unui acid polibazic produsul constantelor de disociere partiale Pentru un cu n — 1 trepte de disociere avem Kd total == Kd,  ’ Kd,* ’ • • • ’  Cd,"— Sa consideram acidul ternar H2A; constanta de mara Ka,  se poate determina daca se cunoaste concentratia c a acidului prin masuratori ale conductivitatii echivalente limita [v cap Vi relatia (23)] Constanta de disociere secundara se poate calcula prin diferite relatii, dintre care mai cunoscuta este relatia lui Noyes: " (Kd(1 + c)[H+]2 К -• disociere pri- Kd,i si c sint cunoscute, iar [H+] poate fi determinat experimental; se poate deci deduce valoarea constantei de disociere secundara in tabela 9 se dau constantele de disociere in trepte ale citorva acizi, la 25°C Tabela 9 Constantele de disociere ale acizilor polibazici la 25°C Electrolitul Polibazicitatea Kd , Kd,2 Acid oxalic Bibazic 2 • iO-2 3 • 10-5 Acid succinic Bibazic 6,7 • iO-5 6 • 10—8 — Acid tartric Bibazic 9,6 • 10—* 3 10-5 — Acid maleic Bibazic 1,1 • 10-2 3 10-7 — Acid citric Tribazic 0,082 • i0-5 0,0032 • iO"5 0,00007 • iO"5 Acid carbonic* Bibazic 4,31 • iO-7 5,6 • 10-" — Acid boric* (20cC) Tribazic 7,3 • 10-10 1,8 • iO"13 1,6 iO-14 Acid arsenic (18°C) Tribazic 5,6 • iO-3 1,7 • iO-7 3,95 • iO-12 Acid fosforic* Hidrogen sulfurat Tribazic Bibazic 7,5 • iO"3 9,1 • 10-8 6,2 • 10-8 1,1 • io-12 1,78 • iO-12 Valorile din tabela corespund la concentratii de 0,1—0,01 n; la acizii insemnati cu asterisc valorile se refera la constanta termodinamica de disociere Ka Bazele poliacide, analog cu acizii polibazici, se disociaza in trepte; deoarece aceste baze sint practic insolubile, disocierea in trepte nu are caracter reprezentativ CONSTANTE DE DiSOCiERE 63’ Sarurile neutre, a caror molecula contine mai mult de doi ioni, sufera de asemenea o disociere in trepte, insa mai putin accentuata, desi existenta acestei disocieri a fost bine stabilita; astfel pentru FeCh, care are trei trepte de disociere, constantele de disociere in solutie 0,5 n sint: Krfz, = 25; Kdl2   8,1 • 10—1 si K6? 3 = 2-10 1, ceea ce arata ca disocierea in trepte este mult mai putin pronuntata Constanta de disociere a apei Cu toate ca apa este unul din cei mai buni dielectrici, ea este totusi disociata punind in libertate o cantitate mica de ioni H+ si OH- care, cu toata concentratia lor scazuta, pot avea adesea o influenta importanta asupra anumitor echilibre; astfel hidroliza sarurilor depinde de ionizarea apei A^licind legea maselor la echilibrul de disociere a apei H2O H+ + OH- rezulta [H+] [OH-] [H2O] • in apa pura si in solutiile foarte diluate concentratia moleculelor de apa neionizate este sensibil constanta, de unde rezulta relatia importanta: [h+] [oh-]=kH2O (6)' in care Kh ,o este produsul ionic al apei Deoarece Kh,o este o constanta de echilibru, ea trebuie sa varieze cu temperatura, dar in conditii obisnuite (15—25°C), concentratiile fiind exprimate in ioni-gram la litru, valoarea sa este apropiata de iO-14 ’) intr-o solutie absolut neutra sau in stare perfect pura, concentratiile ionilor H+ si OH- fiind egale, rezulta: [H+] = [ОН-] = VXto = 10 ’ ioni-g Produsul ionic al apei a putut fi determinat experimental fie prin masuratori de conductibilitate, fie prin masuratori de forta electromotoare (v capitolele Vi si Vii) Constanta Kh ,o creste cu temperatura, dupa cum se vede din datele de mai jos: Temperatura, °C 0 10 18 25 50 KH20 0,12 iO-1* 0,3 10-0,6 * 10"14 1,05 10-1* 5,63 • iO-1*'’ Cresterea lui Kh3o cu temperatura se datoreste faptului ca disociatia este un fenomen endoterm; aceasta permite calcularea caldurii ’) Valoarea numerica a produsului ionic al apei este cunoscuta deoarece valorile si [H2O] sint cunoscute: = 1,8 • iO-18 aprox la temperatura de 25°C, iar [H2O] este practic constanta si egala cu numarul total de molecule-gram? apa la litru, adica 1 000 18 = 55,55, de unde Kh^q = 1 • iO-14 la 25°C 64 ECHiLiBRE iONiCE molare de ionizare (de disociere) a apei, pornind de la izocora de reactie a lui van't Hoff pusa sub forma: dln (d q dT  RT2 ’ in care q este caldura de reactie si K,i — constanta de disociere Pentru echilibrul (7) ecuatia (7) devine H2O^H+ +OH- dln*d H2o Я dT RT* ’ in care q este caldura de ionizare a apei, la volum constant Pe de alta parte, caldura de ionizare variaza cu temperatura si, daca se admite ca aceasta variatie este liniara, ea se poate exprima prin relatia: q = q0 + aRT (9) inlocuind aceasta valoare in relatia (8) si integrind se obtine ecuatia , K'c Г q0 T'-T ( in -a in — K" T" (8)  ? rela-apei 156 — 7 225 acid tare diluata caldura care permite sa se calculeze g si a plecind de la valorile lui Kd,h,o la diferite temperaturi Dupa Noyes, substituind aceste valori in tia (9) se gasesc urmatoarele valori pentru caldura de ionizare a la diferite temperaturi: Temperatura, °C 0 25 50 100 q, cal mol — 14 950 — 13 710 — 12 470 —9 995 Se stie ca neutralizarea in solutie diluata a unui baza tare se reduce final la reactia H+ + OH-^H2O, care este inversa ecuatiei de ionizare a apei in solutie de neutralizare trebuie deci sa fie egala in valoare numerica cu caldura de ionizare a apei, ceea ce se constata experimental; astfel, caldura de neutralizare a acizilor azotic si clorhidric cu hidroxizi alcalini este 14 710 cal mol si 13 410 cal mol, la 25°C Este interesant de observat ca, spre deosebire de majoritatea electrolitilor, a caror ionizare scade cu cresterea temperaturii, apa se ionizeaza cu atit mai mult, cu cit temperatura este mai inalta; acest fenomen se atribuie disociatiei moleculelor de apa asociate, cind temperatura creste ( Conform relatiei (9), care exprima pe q in functie de temperatura, se constata ca valoarea caldurii de ionizare isi schimba semnul catre 302°C; deasupra acestei temperaturi ionizarea apei si valoarea lui Kd,Hao trebuie deci sa scada; Noyes si colaboratorii sai au aratat experimental ca in realitate К, ,наэ incepe sa descreasca intre 250 si 275cC CONSTANTE DE DiSOCiERE 65 Exponentul de hidrogen (pH) Plecind de la relatia (6) [H+] = kHiO pentru apa pura la 25°C, cind [H ' ] = [OH-] = iO-7, se poate scrie 10—7 • 10—7= 10—14 (10) Daca se adauga in apa o cantitate mica de ioni H+ (un acid slab) concentratia in ioni H+ creste, insa pentru a pastra echilibrul ionic se va micsora concentratia in ioni OH-; chiar in solutie acida va ramine deci in solutie o cantitate de ioni OH-, dupa cum in solutie alcalina, pentru a satisface echilibrul ionic, ramine o cantitate de ioni H+ Prin urmare, daca [H+] > [OH-] solutia este acida, daca [OH-] > >[H+] solutia este alcalina Valorile care exprima concentratia ionilor H+ variind in limite considerabile, de la 10° la iO-14, Sorensen a considerat mai comod sa exprime concentratiile prin logaritmul lor cu semn schimbat, ceea ce revine la a lua logaritmul dilutiei moleculare Fie, de exemplu, [H+] = 10-a; aplicind logaritmii, se obtine lg [H+] = —a lg 10= —a Conventional s-a notat — lg [H+] = pH, unde pH reprezinta exponentul concentratiei in ioni H+; prin definitie nH = lg — S [H+] adica logaritmul dilutiei moleculare Pentru apa pura pH = = pOH = 7; pH = 7 reprezinta deci starea neutra Relatia (6) devine: pH + pOH = pKH,o = 14 (H) Aceasta relatie este exacta pentru toate solutiile diluate, la temperatura obisnuita Deoarece aciditatea unei solutii creste o data cu scaderea pH-ului, rezulta: pH 7 solutie alcalina Fig 14 Variatia pH-ului cu concentratia ionilor de hidrogen in fig 14 se arata schematic variatia pH-ului cu concentratia ionilor de hidrogen Datorita scarii logaritmice, variatii considerabile ale concentratiei se exprima prin numere cuprinse intre 0 si 14 in capitolul X se arata semnificatia moderna a pH-ului si metodele practice de determinare 5 — Electrochimie — Principii Teoretice 66 ECHiLiBRE iONiCE В ELECTROLiti TARi Legea dilutiei (Ostwald) este o lege limita; ea se aplica perfect electrolitilor slabi in solutii diluate, insa nu se aplica electrolitilor tari si chiar solutiilor concentrate de electroliti slabi Tabela 10 Constanta de disociere a acizilor si bazelor slabe in solutii diluate, la 25 °C Acid acetic Hidroxid de amoniu Acid benzoic V (1 val) Kd И (1 val) Kd V (1 val) 7,91 15,82 31,63 63,26 126,52 506,1 1012,2 1,81 • 10-5 1 84 • 10-5 1 85 • iO"5 1,85 • iO'5 1,85 • iO"5 1,84 • 10 5 1,84 • 10 5 6 16 32 64 128 256 2,3 • 10-5 2,3 • 10-5 2,3 • 10-5 2,3 • iO-5 2 3 • 10-5 2 4 • iO'5 50 100 200 300 400 500 600 8,36 • iO'5 8,36 • iO"5 8 36 • iO"5 8 37 • 10-5 8,36 • 10-5 8 36 • 10—5 8 37 • iO-5 Din datele tabelei 10 rezulta ca legea dilutiei se verifica pentru acizii si bazele slabe in solutii diluate; tabela 11 arata variatia anormala a constantei de disociere la citiva electroliti tari Din datele experimentale reiese ca legea se poate aplica si la electrolitii tari, numai la dilutii peste dilutiei la electrolitii tari, observate (val l) HC1 | Tabela 11 Variatia constantei de disociere cu concentratia in cazul citorva electroliti tari, la 25°C Kd i MgSO" | кон 0,0001 0,013 0,0031 0,001 0,125 0,045 0,0065 0,05 0,01 0,36 0,15 0,0138 0,21 0,1 1,12 0,52 0,0290 0,74 1,0 3,02 2,33 0,0870 2,60 0,0001 n Abaterile de la legea prin anomaliile constantei de disociere, au fost atribuite unor cauze foarte diferite, si anume utilizarea unor valori inexacte pentru a ; reprezentarea inexacta a echilibrului de disociere; schimbari in puterea de disocierea a solventului, prin faptul ca solutia contine con-stituenti ce se pot asocia si care cresc cu concentratia sau formeaza cimpuri de aditie; disocierea solventului cu cresterea concentratiei etc Prin urmare, exceptiile observate erau considerate ca anomalii care erau introduse in cadrul teoriei clasice prin ingenioase ipoteze suplimentare; au fost propuse numeroase expresii corectate; unele dintre ele sint foarte ingenioase, ca de exemplu: ^=гт;(вд)"' (S t o r c h) (12) in care n este o constanta a carei valoare de circa 1,5 variaza cu natura electrolitului, sau relatia Kraus-Bray care este o varianta a relatiei de mai sus ELECTROLiti TARi 07 in general, relatiile propuse nu aveau o semnificatie fizica fundamentata; corectiile introduse, admisibile pentru solutii concentrate, sint neadmisibile pentru solutiile diluate si incompatibile cu rezultatele experimentale Abaterile legii dilutiei la electrolitii tari Neaplicabilitatea legii dilutiei la electrolitii tari a fost demonstrata si teoretic pe mai multe cai Mai jos se dau doua exemple 1) Abaterea de la legea lui Kohlrausch Deoarece la electrolitii tari in solutie diluata a este foarte apropiat de 1, legea dilutiei se reduce la 1—a = Л ; deoarece a = — (v cap Vi), ar trebui ca An — -= 77- ’ ceea ce inseamna ca primul membru al relatiei este pro- Ao portional cu concentratia c, contrar legii lui Kohlrausch dupa care —?—- este proportional la limita cu у с in solutii diluate *^o 2) Abaterile presiunii osmotice Abateri asemanatoare se gasesc si pentru presiunea osmotica, coborirea punctului de solidificare, urcarea punctului de fierbere si micsorarea presiunii de vapori Sa demonstram abaterile presunii osmotice Fie un electrolit complet disociat; presiunea sa osmotica va fi: p = v cRT, in care v este numarul de ioni pe care il formeaza molecula prin disociere si c — concentratia pe cm3 Pe de alta parte, presiunea osmotica reala pi a unui electrolit partial disociat este pi = icRT Termenul de corectie (13) este numit coeficient de cea teoretica va fi osmotic Abaterea presiunii osmotice reale fata (14) Dar i = 1 + ( v— 1) a obtine [cap ii (6)] si inlocuind pe i in relatia (14) se (15) in solutia de elec- Expresia 1—f0 reprezinta deci deviatia osmotica trolit Pe de alta parte, din legea dilutiei, generalizata pentru cazul unui electrolit care da in solutie v ioni, rezulta к i   Ал • (16) 68 ECHiLiBRE iONiCE La dilutii foarte mari av tinde catre 1 si legea dilutiei devine si tinind seama de relatia (15) rezulta Variatiile deviatiei osmotice 1—f0 in functie de concentratie cer ca curbele respective pentru electrolitii binari sa fie linii drepte tre-cind prin originea coordonatelor, sub un unghi ce depinde de valoarea lui K(l, asa cum arata liniile punctate din fig 15; experimental se gaseste ca in origine curbele sint tangente la axa ordonatelor, asa cum Fig 15 Variatia deviatiei osmotice in functie de concentratie la electrolitii tari deci nejustificata la electrolitii t Kb, ceea ce este cazul in general, ]H+] > >У^н о sau [H+J > iO-7, adica solutia amfolitului pur este acida; daca Ка^Кь solutia este alcalina Punct izoelectric Se spune ca un amfolit este la punctul sau izo-electric cind functiile acide si bazice ale amfolitului sint egal disociate, adica [ Al+ ] = [A ] Prin urmare, proprietatile acide si bazice ale moleculei depind de aciditatea mediului; pentru concentratii inferioare celei corespunzatoare punctului izoelectric, amfolitul functioneaza ca o baza, si invers ELECTROLiti AMFOTERi 73 ioni bipolari Teoria moderna a amfolitilor organici admite ca alaturi de ioni pozitivi si negativi, un amfolit formeaza in cea mai mare parte un ion mixt, care poarta in acelasi timp si sarcina pozitiva si sarcina negativa; acest ion mai este numit si ion bipolar Astfel, in cazul amino-acizilor, ionul bipolar va fi hNHs • R • COO-; aceasta cantitate de ioni micsti este cuprinsa in acidul neionizat Echilibrele de ionizare in mediu acid si in mediu bazic vor fi: +NH3 • R COO- + H3O+ inHj • R • COOH + H2O +NH3 R • COO- + OH- NH2 • R • СОО  + H,O Dupa aceasta teorie, deci, daca se adauga un acid tare la un amino-acid, nu se va produce neutralizarea grupei bazice, ci aparitia formei moleculare a acidului +Ь4Нз • R • COOH; adaugarea unei baze tari produce molecule de amine, NH2 • R • COO Notind cu |+A ] concentratia amfiionilor si cu xf si xf constantele de disociere reale, se obtine "R [H+] [+A-] r i+A-] [OH-] K" - ’ [A+] K"   ІЯ • 1 ' Constantele de disociere reale determinate pe baza teoriei moderne sint mult superioare constantelor aparente, obtinute pe baza vechii teorii Numeroase determinari experimentale au scos in evidenta exactitatea acestei teorii, care de altfel a permis explicarea a numeroase anomalii ale electrolitilor amfoteri CAPiTOLUL iV TERMODiNAMiCA SOLUtiiLOR DE ELECTROLiti A MaRiMi DiN TERMODiNAMiCA CHiMiCa Fractii molare Starea unei solutii este determinata de presiunea p, temperatura T si compozitia solutiei, adica de numarul de moli al fiecarui component Concentratia solutiei — cu alte cuvinte cantitatea componentelor continute in unitatea de volum — se exprima in grame, in moli sau alte unitati conventionale De obicei se folosesc urmatoarele moduri de a exprima concentratia solutiilor 1 Molaritatea c (folosita la solutiile binare diluate), care exprima numarul de moli n dizolvati in V 1 solutie; molaritatea va fi c = n V Concentratia c este functie de temperatura si volum 2 Molalitatea m, care reprezinta numarul presiune, deoarece este legata de x de moli dizolvati in 1 000 g solvent (in cazul apei, in 55,5 mol) in acest caz, concentratia m nu mai depinde de temperatura si presiune 3 in termodinamica, concentratia, respectiv compozitia solutiei, se exprima mai convenabil prin fractia molara, care reprezinta numarul de moli al fiecarui component, raportat la numarul total de moli rul de moli ai componentelor xi, x2, ai solutiei; daca ni, пг reprezinta numa-atunci A  = etc (1) sint fractiile siune Evident molare ale componentelor; ele nu depind de temperatura si de pre- ca (2) iar pentru o sare binara: Ni + N2 = 1 in studiul solutiilor binare substanta in cantitate mai mare formeaza solventul, iar cealalta, in cantitate mai mica, salvatul; principial, aceasta diferentiere nu are o importanta deosebita Din relatia (1) rezulta ca in cazul solutiilor binare compozitia se poate exprima si prin raportul molar N (3) care este egal in acest caz cu raportul fractiilor molare Numarul de moli al unei solutii este numarul total de moli al tuturor componentelor (inclusiv solventul); un mol de solutie reprezinta deci o cantitate in care si in acest caz rezulta ni = Ni, n2 = N2 etc MaRiMi DiN TERMODiNAMiCA CHiMiCa 75 Masa sau greutatea moleculara a solutiei, in acest + M = -'—' ’ sens, va fi (4) iar volumul molecular (molar) (5) in care V este volumul total al solutiei Relatiile intre fractia molara; molalitate si molari tate bili din insasi definitiile lor? Daca se noteaza solventul dizolvata cu indicele 2 si daca se tine seama ca molalitatea m a substantei dizolvate reprezinta numarul de moli dizolvati in 1 000 g, adica in 1 000 Mi moli de solvent, in care Mi este greutatea moleculara, a solventului fractia molara a solventului va fi m Aceste relatii se pot sta-cu indicele 1, iar substanta mMj 0,001 mM, (6a) (6b) 1 OOO Mjt + m 1 000 + mMt 1 4- 0,001 mMt‘ Pentru solutii foarte diluate se poate neglija la numitor 0,001 mMi si atunci N,"0,001 тЛ,, in care m0 este molalitatea in solutii foarte diluate intr-un mod asemanator se gaseste relatia dintre fractia molara si molaritatea c, care a fost definita prin numarul de moli n2 ai solvatului la 1 1 solutie Volumul solutiei este egal cu greutatea sa njMi4-n2M2, impartita cu densitatea d: [cm’j = n1Ml + n2M2 1 000 d 1 1’ Molaritatea c va fi deci: n2 1 000 dn,  ijM, + n2M2 + n2M2' 1 000 d impartind numaratorul si numitorul cu ni + n2, se obtine 1 000 dN, 1 000 dA', C   " (1 - N,) Afj 4- N2M2 ’ •de unde rezulta CM, 0,001 cMr N,= — ‘ 1 000 d — cM2 4- cMt d — 0 001 cM2 4- 0,001 cMl Pentru solutii foarte diluate se poate neglija la numitor 0,001 cMi; deci 0,001 ayVl, d (7) unde со este molaritatea in solutie de dilutie infinita, iar do — densitatea acestei solutii, adica a solventului pur Marimi molar aparente ale componentelor Proprietatile unei solutii sint de fapt proprietatile componentelor in totalitatea lor; cunoasterea contributiei fiecarui component prezinta un mare interes in studiul solutiilor Proprietatile caracteristice ale OjAf, + n2M2 d 76 TERMODiNAMiCA SOLUtiiLOR DE ELECTROLiti masuratori componentelor se pot defini prin cantitati reale si sint susceptibile de exacte Valoarea aparenta a unei proprietati extensive a unui component este diferenta dintre valorile corespunzatoare celorlalte componente in si in cantitatile in care se gasesc in solutie   exemplu, in cazul unei solutii binare, volumul molar aparent Vi al compo-xi este al solutiei stare pura De nentului (8) in care tului x2 V este volumul intregii solutii, iar V2 — volumul molecular al componen (pur) Pentru 1 g component Xi, marimea specifica (vezi mai jos) corespunzatoare este Vj = (V —n2V2) mi, (9) unde mi este greutatea, in grame, a componentului xi Marimile aparente sint uneori foarte apropiate de marimea corespunzatoare a componentului pur; astfel este cazul la volumul aparent al amestecurilor de hexan si octan in orice proportii Din contra, volumul specific al sistemului H2O — H2SC>4 95° o este aproximativ jumatate din volumul apei pure; de asemenea, volumul specific al solutiilor diluate ale anumitor saruri este negativ, adica volumul solutiei este mai mic decit al apei pure pe care o contine in primul caz, volumul aparent este de fapt volumul ocupat de component in solutie; prin urmare, volumul total al solutiei va fi egal cu suma volumelor inainte de amestecare: V = mVi + n2V2 (10) in cazurile 2 si 3 aceasta conditie nu este valabila Daca un component xi este adaugat la o cantitate infinit mare a unei solutii, variatia produsa — pentru un gram de substanta xi adaugata — la o marime extensiva oarecare a solutiei intregi se numeste marime partial specifica-, daca presupunem ca aceasta marime este, de exemplu, volumul, rezulta V^dVid^, (11) in care Vj este volumul partial specific, V — volumul total, iar mi cantitatea de substanta Marimile partial molare ale componentelor au o importanta deosebita in interpretarea cantitativa a termodinamicii solutiilor, unde au un rol identic cu al marimilor molare in termodinamica substantelor pure Marimile partial molare sint marimi partial specifice definite pe baza molara Fie, de exemplu, X o proprietate extensiva oarecare a unei solutii Marimea partial molara corespunzatoare Xx a unui component xi al solutiei este variatia proprietatii X, intr-o cantitate infinita de solutie, cind se adauga un mol de со xi, celelalte variabile independente care determina starea solutiei (p, T, raminind constante: Xt = in care AX este determinata de o schimbare finita Ani in numarul total de componentului xi, care el insusi este infinit Se mai poate, defini X ca schimbarea produsa in X pentru un mol de nent adaugat, daca aditia este infinitezimala, iar solutia o cantitate finita: ni, n2 } (12) moli al compo- (13> 1  ^nJp,T,na,n3, in care paranteza arata ca toate cantitatile celorlalte componente, precum si condi MaRiMi DiN TERMODiNAMiCA CHiMiCa 77 tiile care determina starea solutiei (temperatura si presiunea) ramin constante in timpul schimbarii mentionate Marimile partial molare, spre deosebire de marimile molare ale substantelor pure, nu se pot considera constante, deoarece variaza mai mult sau mai putin in functie de compozitia amestecului Marimile partial molare nu sint deci o proprietate exclusiva' a componentului respectiv, ci — afara de exceptii — sint conditionate de proprietatile intregii solutii, desi influenta componentului respectiv este de obicei preponderenta in unele cazuri, componentul are o importanta secundara: astfel, in solutiile apoase ale electrolitilor tari (de exemplu MgSOi) volumul partial molar al electrolitului are valori negative, care nu se pot explica decit prin contractia apei (electrostrictiune), deoarece electrolitul dizolvat trebuie sa pastreze in orice caz un volum pozitiv si finit - Cind sistemul are un numar foarte mare de componente nu se produce o variatie apreciabila a sistemului; daca totusi se produce o mica variatie a compozitiei sistemului (temperatura si presiunea raminind constante), astfel incit numarul de moli ai fiecarui component sa creasca cu dnj, dn2l , variatia totala dX a functiei X la temperatura si presiune constante va fi (14) (15) de unde rezulta dX = Xxdnx 4- X2dn2 + + Xidn Marimile partial molare depind de compozitia solutiei si, prin urmare, sint •determinate de rapoartele ni : n2 - n3 De aceea, daca la presiune si temperatura constante compozitia solutiei nu se modifica, atunci si marimile partial molare vor ramine constante; deci, integrind ecuatia (15) la Xj, X2    -,'Xi constant, ceea ce exprima din punct de vedere practic ca toate componentele se adauga in proportie corespunzatoare raportului lor in solutia initiala, se obtine relatia X = niX i + n2X2 +   + п Х,- (16) a carei constanta de integrare este egala cu zero, deoarece pentru Пі, П2      — (), X = 0 in cazul cind marimea extensiva este volumul solutiei, se obtine V = mVi + n2V2 + + ПіѴі, asemanatoare cu relatia (10), valabila pentru solutii ideale* Solutii ideale Sa consideram o solutie, de exemplu un amestec de hexan si octan, in) care marimile aparente ale componentelor sint virtual identice cu marimile molar partial molare si acestea la rindul lor aproape identice cu marimile molare corespunzatoare ale substantelor pure; s-a aratat ca, in acest caz, marimile extensive sint determinate complet de compozitia solutiei si de marimile molare ale substantei pure Astfel, in amestecul de hexan-octan, volumul specific al solutiei este reprezentat in diagrama printr-o linie dreapta care uneste punctele corespunzatoare volumelor specifice ale componentelor pure Prin urmare, volumul total al solutiei se obtine aditiv din cel al componentelor pure, conform relatiei (10): V = mV1 + n2V2 + + ПіѴі in acelasi mod, din capacitatile calorice ale componentelor se obtine capacitatea calorica a amestecului, deoarece la amestecare nu are loc efect caloric, adica valoarea caldurii de amestecare sau dizolvare este nula Deci, caldurile partiale ale componentelor din solutie sint identice cu acelea ale substantelor pure, ceea ce inseamna ca asupra componentului respectiv nu se exercita actiuni specifice din partea celorlalte componente 78 TERMODiNAMiCA SOLUtiiLOR DE ELECTROLiti Solutiile care se caracterizeaza prin lipsa de interactiuni specifice intre componente si la care sint valabile relatii de tipul ecuatiei (10) pentru toate componentele, in orice compozitie si pentru toate proprietatile, sint solutii ideale sau perfecte Trebuie sa se observe insa ca nici chiar la solutiile ideale entropia si potentialul termodinamic nu sint aditive in sensul relatiei (10) Din punct de vedere molecular, solutia ideala trebuie privita ca o unitate in care fortele dintre molecule sint aproape aceleasi in solutie ca si in stare pura Aceasta are loc in cazul in care moleculele din solutie au o structura chimica similara, ргесшц si la gaze daca moleculele sint suficient de departate, astfel incit efectul total al interactiunii sa fie neglijabil oricare ar fi natura moleculelor Solutiile ideale sau aproape ideale se obtin prin amestecare de elemente sau combinatii izotope, de izomeri optici, izomeri de constitutie (de exemplu n- si izobutan), de termeni succesivi ai unei serii omoloage (de exemplu hexan-octan, benzen-naftalina) etc Nu fac parte din aceasta categorie combinatiile anorganice obisnuite, polare, cum sint acizii, bazele si sarurile, precum si solutiile lor apoase, care prin proprietatile caracteristice ale componentelor se departeaza de la starea ideala Potential chimic Energia libera partial molara a unui component xf poarta-denumirea de potential chimic al componentului xi •, potentialul chimic al unui component xi va fi deci = -r(-) 14 i a" J p,,Tvn,,n, Ьл,  Pl T"n2,n, i 3"1' РрГ Лг п, sau И1 = Gi = H, — TS7, (17> in care este entalpia partial molara a lui xlt iar Si — entropia sa partial molara Deoarece la echilibru (la p si T constante) variatia energiei libere este zero, rezulta + • • • + — 2 Ѵ-і^Пі = 0 (18> Volumul partial molar V  al componentului x,- intr-un amestec de gaze ideale, care nu reactioneaza intre ele, este egal cu volumul sau molar V  in sistem, deoarece nu se modifica prin amestecare Daca pi este presiunea partiala a componentului Xf, atunci Pi V, = Rt sau V,- = — • (19) Pi Dar volumul partial molar lor (13) si (14), prin ecuatia Egalind aceasta relatie cu (19), Vi va fi legat de potentialul chimic, conform relatii- ’W T nin rezulta ca pentru amestecul de gaze ideale i"js| =  L ' T,n,n Pi (20) (21> integrind ecuatia (21) se obtine + (22) in care Иі° este o constanta care depinde de natura gazului si de temperatura sis- MaRiMi DiN TERMODiNAMiCA CHiMiCa 79 ternului Aceasta constanta, dupa cum se vede, este egala cu potentialul chimic al componentului ideal, cind presiunea partiala este egala cu unitatea Potentialele chimice sint tot atit de importante la studiul solutiilor sau al amestecurilor ca si energia libera molara Gj la substantele pure Daca, de exemplu, o substanta pura solida este in echilibru cu o mare cantitate de solutie saturata, atunci la dizolvarea virtuala a unui mol del substanta, AG = 0; insa, energia libera a solutiei a crescut cu Gi, pe cind energia libera a substantei solide a scazut cu Gi (energia libera molara), deci Gi = Gi (23) Prin urmare, la sisteme eterogene in echilibru, potentialele chimice, respectiv energiile libere molare ale diferitelor faze, trebuie sa fie egale intre ele Transformarea unui sistem la temperatura si presiune constante este datorita unei diferente de potentiale chimice; este evident ca diferenta potentialelor chimice ale componentelor sistemului, in starile finala si initiala, reprezinta variatia energiei libere a procesului; deci AG =Spz —% final initial (24) Conform semnificatiei termodinamice, aceasta variatie de energie libera este egala si de semn contrar cu lucrul util maxim (in procese reversibile izoterm-izobare); deci AG = T ,( (25) Variatia potentialului chimic cu temperatura Aceasta variatie se poate deduce derivind relatia (17) in raport cu temperatura: (26) este egal cu caldura partial molara la presiune constanta Cpii introducind aceste valori in ecuatia (26), se obtine (27) Pe de alta parte, din relatia (17) rezulta s=G^-^ ^>1— T T (28) Combinind relatiile (28) si (27) se obtine (29) Relatia este evident valabila si pentru marimea extensiva G; deci (30) Aceasta relatie importanta, care da variatia energiei libere in functie de temperatura, este de fapt relatia Gibbs-Helmholtz, de importanta deosebita in studiul termodinamic al elementelor galvanice TERMODiNAMiCA SOLUtiiLOR DE ELECTROLiti B ACTiViTATEA SOLUtiiLOR DE ELECTROLiti Coeficientul de activitate Daca un sistem ideal (lichid sau amestec de lichide pure) este in echilibru cu vaporii sai, atunci conform relatiei (23) potentialul chimic al fiecarui component din lichid trebuie sa fie egal cu potentialul chimic al vaporilor sai cu care este in echilibru, in acest caz, potentialul chimic al componentului x; din solutie se poate scrie sub aceeasi forma ca si relatia (22), in care pi este presiunea partiala a componentului i in amestecul de gaze ideale, in echilibru cu solutia Pentru cazul cind vaporii nu se comporta ca gaze ideale, presiunea partiala trebuie inlocuita cu fugacitatea tinde catre zero, iar fi tinde catre unitate cind Ni tinde'catre unitate (solvent pur) Prin urmare, din relatia (36) rezulta ca м°л,(|) este potentialul chimic al solventului pur si deci are o marime constanta la o presiune, si temperatura data; de aceea, pentru un solvent se alege drept stare standard solventul pur la presiunea de o atmosfera Din relatia (37) rezulta ca pentru substanta dizolvata starea standard se va alege astfel incit in solutie infinit diluata a2 = N Formele coeficientului de activitate Relatiile de mai sus sint foarte adecvate pentru definirea activitatii substantelor lichide dizolvate; pentru substantele solide dizolvate si, in special, pentru electroliti, corespund mai bine alte relatii, modificate intr-o solutie foarte diluata fractia molara N este proportionala atit cu concentratia (molaritatea) c, cit si cu molalitatea m; prin urmare, pentru solutiile foarte diluate, care sint foarte apropiate de starea ideala, relatia (37) se poate scrie sub formele: М = М^ +  ?Пп Ѵ (38 а) ц = -F RTlnc (38 Ь) M = M° RTlnm (38 с) in care pt, p- " M"; — potentialele chimice in stare standard sint constante a caror legatura reciproca depinde de coeficientii de proportio-nalitate prin care N, c si m sint legati intre ei in solutii diluate in cazul solutiilor de concentratie finita, neideale, in locul concentratiilor trebuie introduse activitatile respective: + ЯПпМГ = |1л; + ЯПпол- (39 а) ц = ц + ЯГІп еС = + ЛУІПОс (39 Ъ) р = р , + RTlnfmni = +  ?Лпат (39 с) 6 — Electrochimie — Principii Teoretice Э2 TERMODiNAMiCA SOLUtiiLOR DE ELECTROLiti Relatiile (39) arata ca activitatea componentului in solutie poate fi exprimata numai prin raportul a doua potentiale chimice ц si M-°; de aceea, ca stare standard a fiecarui component se ia compozitia la care activitatea este in mod conventional egala cu unitatea Urmeaza ca, la starea standard, potentialul chimic Ц este egal cu valoarea standard corespunzatoare ц° Desigur, starea standard aleasa va diferi dupa forma relatiei (39) folosite La dilutie infinita (stare ideala) cei trei coeficienti sint egali cu unitatea La concentratii finite difera insa de unitate si nici nu mai sint egali intre ei tinind seama ca in solutii foarte diluate fractia molara No, concentratia molara со si molalitatea mo sint proportionale (v relatiile 6 b si 7), rezulta ca ц — ц° este egal cu RT in = RT in = RT in , (40) de unde reiese x> No coj m0 ' Prin urmare, relatia intre coeficientii de activitate, tinind seama si de relatiile (6 b) si (7), va fi d —0,001 cM,4-0,001 cM, -   ІЛл  N = fc : -г1 = fm (1 -0,001 mM,) (41) a Aceste relatii se aplica in cazul cind substanta dizolvata consta numai din molecule; in cazul electrolitilor se folosesc coeficientii medii de activitate (v mai departe) si in acest caz in termenii 0,001 cM, si 0,001 mMi trebuie sa se introduca si numarul ionilor v rezultati prin disocierea unei molecule de electrolit; relatia (41) devine = fm (l"r0,001 vmMi) (42) Coeficientii fy se numesc coeficienti rationali de activitate, deoarece reflecta direct gradul de deviere al solutiei de la proprietatile ideale; totusi, ei sint putin utilizati in studiul electrolitilor, unde se folosesc coeficientii fc si im, care sint numiti coeficienti practici de activitate Coeficientii fc, care se noteaza cu indicele a (fa) sau cu indicele i (fi), se folosesc, de obicei, pentru exprimarea activitatii ionilor izolati, la studiul echilibrelor in electroliti; astfel, activitatea unui ion de tipul i va fi a, = f,-Cj" unde c, este concentratia reala a ionilor Coeficientii fw se mai noteaza cu Y si sint numiti coeficienti stoechio-metrici de activitate Activitatea electrolitilor; coeficient mediu de activitate Cind substanta dizolvata este un electrolit, ca stari standard ale ionilor se aleg solutii in care activitatea sa fie egala cu unitatea; proprietatile termodinamice ale acestor solutii, ipotetic ideale, coincid cu proprietatile unei solutii reale la dilutie infinita La aceasta dilutie, deci, activitatea ionului devine egala cu concentratia ACTiViTATEA SOLUtiiLOR DE ELECTROLiti 83 Starea standard a partii nedisociate se alege astfel incit potentialul sau chimic sa fie egal cu suma potentialelor chimice ale ionilor in stare standard Fie, de exemplu, electrolitul Cv+Av disociat conform schemei Cv+Av 5>v+C+ +v A  in v+ cationi si v anioni Potentialele chimice ale acestor ioni vor fi respectiv: Mc+ — M+ 4- HT in a+ (43 a) si МА- = МІ+ ?Ппа (43 b) in care a si a sint activitatile cationilor si anionilor Potentialul chimic standard al partii nedisociate р,° va fi, conform definitiei de mai sus, P? = ',+!"s + ''-ML (44) La echilibru, pentru o variatie mica (virtuala) a starii sistemului, la temperatura si presiune constanta, variatia energiei libere este nula: AG = (v+pc+ "Ь ѵ-Ца-) — P2 = 0 , de unde rezulta v+ (и° + +  ?Лпо+)-Н 04 + WlncJ =ц2° + ЯЛпа2 (45) in care a2 este activitatea partii nedisociate din electrolit tinind seama de relatia (44), din relatia (45) se obtine v+ RT in a+ + v RT in a = RT in a2, de unde • aj- = 6z2 (46) in solutie de dilutie finita a+si a difera, in general, intre ele; totusi, se poate defini o activitate medie a ionilor prin relatia: a±=(av++ • av-)l v, (47) in care v este numarul de ioni care se formeaza la disocierea unei molecule, adicav = v+ 4- v Conform relatiei (46), relatia (47) se mai poate scrie a+ = a2lv sau a2 = a± (48) Scriind activitatea ionilor in functie de produsul dintre coeficientul de activitate si concentratie (molalitate), rezulta a — y+ si a = y , de unde 1+ = —siY- =  • (49) 84 TERMODiNAMiCA SOLUtiiLOR DE ELECTROLiti Analog cu relatia (47) se poate defini un coeficient mediu de activitate al ionilor: Y±=(T+ •Y- )iA (50) si introducind valorile din relatiile (49) se obtine (51) tinind seama ca m - = v m si m = v m, unde m este molalitatea electrolitului, relatia (51) se poate pune sub forma T+ = (52) m ( "^+ •  -)' De asemenea se poate defini o molalitate medie a ionilor prin relatia m± = • m'-)'1* = m ѵѵ -)> ѵ si prin urmare relatia (52) devine (53) Se pot obtine relatii analoge si pentru ceilalti coeficienti de activitate Valoarea coeficientilor de activitate Legatura care exista, dupa cum s-a aratat mai sus, intre coeficientul de activitate si activitate pe de o parte, si energia libera si potentialele chimice ale solventului pe de alta parte, constituie o cale de calcul al activitatii, care va fi discutata mai departe in afara de aceasta, exista si o serie de metode experimentale pentru determinarea variatiei energiilor libere, necesare in calculul activitatilor Metodele de determinare a coeficientilor de activitate se bazeaza pe variatia presiunii de vapori, a punctului de solidi-ficare, a produsului de solubilitate si pe masuratori de forte electromotoare (ultimele doua metode vor fi descrise mai departe) Valorile determinate prin diferite metode concorda foarte bine intre ele, ceea ce dovedeste ca pot fi considerate sigure in tabela 12 se dau coeficientii medii de activitate pentru o serie de electroliti cu tipuri de valenta diferite, in solutii apoase, la diferite concentratii (molalitati), la 25°C Dupa cum se poate observa din valorile indicate in aceasta tabela, coeficientii de activitate pot sa se departeze apreciabil de unitate O data cu micsorarea dilutiei, coeficientii scad totdeauna, insa in multe cazuri trec printr-un minim si apoi incep sa creasca cind concentratia creste apreciabil (fig 16) Adeseori, la concentratii mari, coeficientii medii de activitate sint mai mari decit unitatea, deoarece activitatea medie a electrolitului este de fapt mai mare decit concentratia; abaterile care se observa la concentratii mari fata de starea ideala sint inverse celor observate la concentratii mici ACTiViTATEA SOLUtiiLOR DE ELECTROLiti 85 Tabela 12 Coeficientii medii de activitate pentru citiva electroliti cu tipuri de valenta diferite, la 25°C Electrolitul Concentratia 0,001 m 0,005 ir 0,01 m 0,05 m 0,1 m 0,2 ni 0,5 m 1,00 m 1,50 m 2,00 m 3 00 m HCi 0,996 0,930 0,906 0,833 0,798 0,768 0,769 0,811 0,898 1,011 1,31 NaCl 0,966 0,928 0,903 0,821 0,778 0,732 0,679 0,656 0,655 0,670 0,719 KCi 0,966 0,927 0,902 0,816 0,770 0,719 0,652 0,607 0,586 0,577 0,572 HBr — 0,930 0 906 0,838 0,805 0,782 0,790 0,871 — — — NaOH — — 0,899 0,805 0,759 0,719 0,681 0,667 0,671 0,685 — CaCi, 0,888 0,789 0,732 0,584 0,524 0,491 0,510 0,725 — 1,554 3,384 ZnCi, 0,881 0,767 0,708 0,556 0,502 0,448 0,376 0,325 0,290 — — H2SO, — 0,643 0,545 0,341 0,266 0,210 0,155 0,131 — 0,125 0,142 ZnSO, 0,734 0,477 0,387 0,202 0,148 0,104 0,063 0,944 0,037 0,035 0,041 LaCls 0,853 0,716 0,637 0,417 0,356 0,298 0,303 0,387 0,583 0,954 — in,(SO, i , — 0,16 0,11 0,035 0,025 0,021 0,014 — — — — AgNO3 — — 0,902 0,783 0,723 0,655 0,526 0,396 — — — CuSO, — — 0,404 0,216 0,158 0,110 0,067 — — — — Se mai poate observa ca electrolitii care au ioni cu acelasi tip de valenta (clorura de sodiu, clorura de potasiu, precum si clorurile metalelor bivalente) au aproape aceiasi coeficienti de activitate, in solutii de concentratii egale Abaterea de la comportarea ideala este cu atit mai accentuata, cu cit produsul dintre valentele ionilor care compun electrolitul este mai mare; prin urmare, actiunea electrostatica interionica este functie si de numarul sarcinilor ionului Taria ionica Notiunea de activitate este strins legata de o alta notiune de data mai recenta (1922), numita tarie sau forta ionica, a carei importanta este fundamentala in teoria electrolitilor Taria ionica, care se noteaza cu simbolul |i sau i, reprezinta o adevarata masura a intensitatii cimpului electric care exista in solutia unui , electrolit Ea este egala cu semisuma termenilor obtinuti prin inmultirea concentratiei (molaritatea sau molalitatea) fiecarui ion al solutiei cu patratul valentei Daca se noteaza molalitatile ionilor din solutie cu mi, гп2, ,тп si valentele respective ale ionilor cu zi, zn rezulta Mofe ifatea 16 Variatia coeficientilor con- Fig- medii de activitate cu centratia H = у 4- ^2^ — ljnz  2 (54) 86 TERMODiNAMiCA SOLUtiiLOR DE ELECTROLiti Pentru o solutie 0,01 m de KC1 se obtine ц = 1(0,01 z= 4- 0,01 z&)= 1(0,01 + 0,01) = 0,01 Pentru o solutie 0,01 m de BaCh rezulta ц = 1 (0,01 z|a + 2 • 0,01 zj,) = (0,01 4 + 0,02 1) - 0,03 Pentru o solutie 0,01 m de АІСІз se gaseste |1 =1 (0,01 z2| + 3-0,01 zj,) =1(0,01 • 9 + 0,03 1) =" 0,06 in calcul se foloseste concentratia ionica reala; pentru electrolitii slabi, concentratia reala este produsul dintre concentratia (molalitatea) analitica si gradul de disociere Cind solutia contine numai ioni monovalenti, taria ionica este egala chiar cu continutul lor molar in solutie Le w i s si R a n d a 11 au introdus notiunea de tarie ionica, pentru a caracteriza dependenta coeficientului de activitate, de concentratie, in special in prezenta electrolitilor straini^ Desi initial aceasta notiune a fost legata de consideratii empirice, in prezent se stie ca are un rol esential in teoria electrolitilor Debye si Hiickel (v mai departe) au stabilit ca valoarea tariei ionice face parte din expresia care da grosimea norului ionic Se va vedea de asemenea ca taria ionica joaca un rgl important si in studiul coeficientilor de activitate i Lewis si Randall au stabilit pe cale empirica urmatoarea lege a tariei ionice, care se poate demonstra si pe considerente teoretice: Coeficientul de activitate Y al unui electrolit dat in solutie depinde numai de taria ionica; la o valoare constanta a tariei ionice, T ramine constant, indiferent de natura celorlalti electroliti prezenti in solutie in solutiile apoase aceasta regula se aplica aproximativ bine pina la M = 0,02 Prin urmare, daca se mentine constanta taria ionica a unei solutii, adaugind, de exemplu, saruri neutre, coeficientii de activitate ai ionilor ramin constanti; in aceste conditii constanta clasica de disociere Kd va ramine constanta, cu toate ca nu este egala cu constanta adevarata de disociere K*d Constanta de echilibru si variatia energiei libere Sa consideram un amestec omogen de compozitie oarecare (gazos, lichid, solid), la temperatura si presiune constante, in care are loc reactia reversibila ZL +  иМ + qQ -j- rR + Sa consideram ca reactia de mai sus decurge intr-o cantitate atit de mare de solutie, incit se poate neglija variatia compozitiei; in acest caz variatia energiei libere a sistemului la presiune constanta va fi ДС = (?HQ + r|iE + ) — (к + тцм + - ) (55) unde|i reprezinta potentialul chimic) ACTiViTATEA SOLUtiiLOR DE ELECTROLiti 87 Daca se admite ca reactia de mai sus are loc la starea standard, = (tHJ + zgg + ) — (Zhi + "iRXi + •••)• (56) insa activitatile fiecarui component, tinind seama de relatiile (38), sint de forma (ML — Hg) = Z?7'lnaLr Scazind relatia (56) din (55) rezulta: AG- &G = RTln-s—— (57) in cazul cind sistemul a atins echilibrul chimic la p si Г constante, va-riatia energiei libere este nula si atunci      — Дб° =  ?Г1п echilibru (58) 4 • "Я • • • Variatia energiei libere in starea standard are o valoare definita si constanta, la fiecare temperatura, pentru o anumita stare standard admisa Expresia (59) defineste constanta de echilibru Din relatiile (58) si (59) rezulta ДС° = — (60) si inlocuind in relatia (57) se obtine дб = RT n - RT in К, (61) 4 • "м • • • relatie care permite calculul energiei libere, respectiv al lucrului maxim, stiind ca = —AG Ecuatia (61) reprezinta izoterma de reactie a lui van't Hoif Derivind ecuatia (61) in raport cu temperatura (la presiune constanta) se ajunge final la izocora de reactie a lui van't Hoff: dlnfr q dT RT- ’ utilizata in cap iii (pag 64) la studiul variatiei constantei de disociere H 0 cu temperatura Constanta de disociere si activitatea Fie electrolitul binar AC disociat in solutie: AC^C+ + A- 88 TERMODiNAMiCA SOLUtiiLOR DE ELECTROLiti La echilibru (la p si T constante): in care ac+t aK- si aAC sint activitatile respective, iar K* — constanta adevarata de disociere Prin definitie insa ac t = cc+ fc+ ; aA- = cA • fA si aAC = cAC fAC inlocuind in relatia (62) rezulta cc+ • C   fc+ • = (62a) cac  ас Dar — — = Kd este constanta clasica de disociere a lui Ost- CAC wald sau constanta aparenta de disociere [cap iii ecuatia (2), pag 59] inlocuind in relatia (62 a) rezulta (63) sau in solutii destul de diluate, coeficientii de activitate sint aproximativ a2c egali cu unitatea si atunci Kd = Kd sau • = Kd, care este forma (1 — a) clasica a legii dilutiei Cind taria ionica a solutiei nu este prea mare, coeficientul de activitate al moleculelor nedisociate se deosebeste putin de unitate sl relatia (63) devine Kd(fc^fA-) = Kd (65) Daca solutia este suficient de diluata, astfel incit sa se poata aplica legea Debye-Huckel, si daca se admite pentru simplificare ca ionii C+ si A- sint monovalenti, se obtine (v Legea limita Debye-Huckel, pag 96): 'gfc+='gfA- = — ^V"C (66) deoarece taria ionica este egala cu Vs (ac • l2 + ac • l2) = ac Loga-ritmind ecuatia (65) si substituind in ea valorile lgfc+ si lgfA- din ecuatia (66), rezulta lg Kd = ]gKd — 2A luc (67) Daca se reprezinta valorile lui lg Kd, la diferite concentratii, sub forma de functii de ^ i'  -Т - Ф Л7 (68) in care Ф = Фі — ф2, iar к — constanta lui Boltzmann, egala cu R N Practic, aceasta reprezentare se poate defini prin expresia lucrului de trecere a substantei din prima zona in a doua zona a spatiului studiat Relatia (68) arata si influenta temperaturii asupra repartitiei substantei in spatiul de sub influenta cimpului Legea lui Boltzmann este folosita in electrochimie la discutarea problemelor de echilibru electrostatic TEORiA ATRACtiiLOR iNTERiONiCE 1N SOLUtii 91 Daca se va calcula lucrul electric cheltuit in aceasta destindere izoterma, se va putea evalua variatia energiei libere cind se trece de la starea reala la starea ideala, adica se poate determina abaterea pe care o prezinta solutia fata de legile solutiilor ideale (S-a aratat ca de fapt aceasta abatere este reprezentata chiar prin coeficientul de activitate ) in adevar, se cunoaste din relatia (24) ca variatia energiei libere a unui component care trece de la concentratia ci (cu activitatea cu) la o stare de concentratie c2 (cu activitatea a2) este egala cu diferenta potentialelor chimice ale componentului in cele doua stari; se poate deci scrie: AG = p2 — pi =ц° + in a2— (p° -f- RT in aj , in care p°, potentialul standard, este identic pentru ambele stari Rezulta AG = RT in a2 — RT in ai = RT ln  Daca se considera in acest sistem ai = 1, ramine: AG = RT in a2 = RT in c2f2 = RTYncz + RTlnf2 (69) intr-o solutie ideala f2 = 1 si deci in f2=0 Prin urmare, termenul RT lnf2 pune in evidenta abaterea pe care o prezinta solutia reala in raport cu o solutie ideala Daca se presupune ca aceasta abatere este datorita numai fortelor electrostatice (cum s-a si admis in punctele de baza ale teoriei), in f2 poate fi calculat plecind de la lucrul electric W, necesar pentru a trece de la solutia ideala la solutia reala, adica lucrul electric necesar pentru a incarca ionii Pentru aceasta este necesara cunoasterea potentialului mediu al unui ion, datorit prezentei atmosferei ionilor pozitivi si negativi care inconjoara ionul considerat Fig 17 Distributia sarcinilor intr-un element de volum, in functie de timp Potentialul atmosferei ionice Sa ne imaginam un ion pozitiv (de exemplu, intr-o solutie de KC1) si un element de volum dV la capatul razei vectoare r si sa presupunem ca distanta r nu este mai mare decit 100 ori diametrul ionului (fig 17) Ca rezultat al miscarii termice a ionilor, in elementul de volum dV se va gasi un exces de ioni pozitivi si negativi; daca se ia valoarea medie a densitatii sarcinii in acest element de volum, intr-un interval de timp oarecare, atunci ca efect al atractiei electrostatice datorita sarcinii pozitive, aceas ta densitate va fi negativa Cu alte cuvinte, probabilitatea ca in spatiul ce inconjoara ionul sa se gaseasca ioni de semn contrar este mai mare decit probabilitatea de a se gasi ioni de acelasi semn; prin urmare, se 92 TERMODiNAMiCA SOLUtiiLOR DE ELECTROLiti poate considera ca fiecare ion este inconjurat de o atmosfera ionica de semn contrar Sarcina totala a atmosferei este egala desigur ca marime cu sarcina ionului central, iar densitatea sarcinii va fi mai mare in imediata apropiere a ionului central si se va micsora pe masura ce va creste distanta; se poate introduce astfel notiunea de grosime efectiva a atmosferei ionice Fie Ф potentialul electric mediu in timp, in centrul elementului de volum dV; lucrul necesar pentru transportul ionului pozitiv de la infinit in acest punct va fi z+ еф iar pentru ionul negativ z еф, unde z+ si z sint valentele ionilor pozitivi si negativi si 6 — unitatea de sarcina electrica Daca se aplica principiul lui Boltzmann ionilor, atunci numarul mediu de ioni pozitivi dn+ si negativi dn  care se gasesc in volumul dV dupa un anumit timp va fi: d"+ = n+ edV si (70) dn = n  • e - dv in care n+ si n reprezinta numarul total de ioni pozitivi si negativi in unitatea de volum a solutiei, dupa un anumit timp; к — constanta lui Boltzmann, adica constanta gazelor pentru o molecula (k = R N), si T — temperatura absoluta Prin urmare, densitatea sarcinilor electrice P, adica suma sarcinilor pe unitatea de volum in dV, va fi E (z+ dn + — z dn ) Г -z^t^ kT z WlkTl p = i = e n+z+ e —n z e (71) dV L J La electrolitii uni-univalenti z+ =z si ri- = n din cauza neutralitatii electrice a solutiei; in acest caz ecuatia (71) devine r - s VlkT "ф  ?т p = ne | e — e (72) in care n este numarul ionilor fiecarei specii in unitatea de volum Dupa relatia clasica a lui Poisson, potentialul electric mediu este legat de densitatea sarcinilor p prin relatia ЙХ" dt 2 iZ2 D (73)- in care x, y, z sint coordonatele punctului iarD — constanta dielectrica a solutiei Debye a rezolvat aproximativ aceasta termenii exponentiali ai ecuatiei (72): P =  -* 2n[l+x- + kT 1'3! in elementul de volum dat, ecuatie dezvoltind in serie in care x = еф Л7  si luind numai primul termen, adica se considera satisfacatoare aproximatia: — z e* *r , e " i kT (74> TEORiA ATRACtiiLOR iNTERiONiCE 1N SOLUtii 93 valabila cind raportul   este mult mai mic decit unitatea, adica energia electrica zty este slaba in raport cu energia termica de agitatie kT (cazul solutiilor de concentratii slabe) Prin integrarea ecuatiei, in aceste conditii, pentru un ion de tipul i se obtine e 1 + xa in care a reprezinta diametrul ionului si x — o marime definita prin relatia (75) 4тге" vi > ЗпЛ'е" z П -27 = M , DkT*-i 1 1 1 000 DkT (76) unde H reprezinta taria ionica a solutiei (ц = t ^CjZt ) concentratiile Ci fiind exprimate in ioni-gram la litru de solutie Primul termen al membrului din dreapta al ecuatiei ionului ionului (75) reprezinta potentialul datorit atmosferei ionice La suprafata central, iar al doilea, cel al r este egal cu a, deci SZ,X (77) in reduce  >(! + xa) cazul solutiilor diluate, cind x este mic, aceasta expresie se la v szf ez,x ^a) = Da—0 (78) Din ecuatiile (77) si (78) rezulta ca potentialul mediu este suma a doi termeni: primul,   , reprezinta potentialul datorit sarcinii cen-ua trale a ionului considerat, iar al doilea termen, —, reprezinta D(1 + x a) potentialul la suprafata ionului, datorit atmosferei ionice, si este identic cu potentialul creat de o singura sarcina — ez; asezata la distanta 1 x de suprafata ionului central; aceasta este cauza datorita careia marimea 1 x, care are dimensiunile unei lungimi, este considerata ca reprezentind grosimea atmosferei ionice Conform ecuatiei (76), x depinde de numarul ionilor fiecarui tip care se gaseste in unitatea de volum si de valenta lor; daca se noteaza cu с; concentratia ionilor de tipul i, exprimata in ioni-gram la litru, atunci Пі = CiN 1 000, unde N este numarul lui Avogadro in acest caz, ecuatia (76) devine i особую (79) Constantele universale au urmatoarele valori: к = 1,38 • iO-16 erg grd: 94 TERMODiNAMiCA SOLUtiiLOR DE ELECTROLiti e — 4,802 • 10 10 CGS e s , N = 6,023 • iO23; introducind aceste valori in relatia (79) rezulta - = 2,81 1Q- 0 DT Daca solventul este apa pura la 25°C, atunci D = 78,6 si T = 298° in acest caz 4,31 • 10-8, -|cmj (Sqz; ) (80) Astfel, grosimea atmosferei ionice in solutii oarecum concentrate este egala, ca ordin de marime, cu 10-8 cm; ea se micsoreaza cu cresterea valentei ionilor electrolitului si se mareste o data cu micsorarea concentratiei electrolitului si cu cresterea constantei dielectrice a solventului si, de asemenea, prin ridicarea temperaturii in tabela 13 se dau valorile 1 x, in angstromi, pentru solutiile apoase ale electrolitilor de diferite tipuri si concentratii, la 25°C Calculul coeficientului de activitate Conform relatiei (78), potentialul ф creat de ionul de tipul i este: r Dr D ’ in care primul termen din membrul drept reprezinta marimea potentialului la distanta r de Tabela 13 Grosimea atmosferei ionice in solutii apoase, in A, la 25cC Tipul electrolitului Concentratia solutiei 0 1 m 0,01 m 0,001 m 0,0001 n> Uniunivalent 9,64 30,5 96,4 304 Uni-bi si bi-univalent 5 58 19,3 55,8 176 Bi-bivalent 4,82 15,3 48,2 152 Uni-tri si tri-univalent 3,94 13,6 39,4 124 ionul central, iai termenul al doilea, potentialul creat de atmosfera ionica, unde x are semnificatia cunoscuta Se admite ca toti ionii sint descarcati si ca de la infinit se aduc succesiv mici fractiuni de sarcini, astfel incit in orice moment toti ionii poseda aceeasi fractiune X din sarcina finala "zi Dupa cum rezulta din ecuatia (78), in orice moment, in procesul de incarcare, potentialul creat de ionii de tipul i va fi Xz,s Xz,s D (81) unde xx este valoarea x in momentul dat Din expresia lui x este clar ca, intrucit sarcina ionului este Xz"e, valoarea xx este egala cu fractiunea X din valoarea sa finala Prin urmare, in relatia (81) se poate inlocui хл cu Xx, adica ф, 182) 1 Dr D TEORiA ATRACtiiLOR iNTERiONiCE iN SOLUtii 95 Daca marimea unei fractiuni mici de sarcini, adusa la fiecare ion de tipul i, este Zi^dX , lucrul efectuat va fi z,^dX^ si, in consecinta, lucrul electric total W, consumat in timpul incarcarii complete, de la 0 la 1, a ionului de tipul i, va fi C 2r e2 Г z? ^x f zi e2 z? s2 x Wi =   zfi' )KdX — ——   X dX —  X2dX= - (83) o DrJ D J 2Dr W Daca n’; este numarul total de ioni de tipul j, lucrul electric total W, produs prin incarcarea acestor ioni in solutie, se obtine prin inmultirea ecuatiei (83) cu n', si prin insumarea tuturor ionilor: La dilutie infinita atmosfera ionica lipseste si X = 0; constanta di electrica, in acest caz, are valoarea constantei dielectrice a solventului pur A, si atunci lucrul electric, la dilutie infinita, va fi V п>У ^=1^7- (85) Daca solutia nu este prea concentrata, D ** Dp si diferenta W — Wo este w-w0 =   (86> Deoarece variatia de volum care insoteste procesul de incarcare la presiune constanta poate fi neglijata, W — Wo devine identic cu diferenta energiilor libere electrice ale ionilor solutiei date, la concentratie determinata si dilutie infinita Energia libera G a solutiei poate fi considerata ca formata din doua parti: o parte corespunzatoare valorii Go a solutiei ideale de concentratie egala cu a solutiei ionice date, iar cealalta parte corespunzatoare energiei libere GC7, conditionata de interactiunea electrica a ionilor; astfel G = G0 + Gef, (87) in care Gei se poate egala cu W — Wo Derivind in raport cu n’f, adica cu numarul de ioni de tipul i, la temperatura si presiune constante, se obtine 8G 9G0 dGeZ ,  qq  sau Hi=Mi(0) + Рнеп (88), Potentialul chimic m al ionului de tipul i este М  = Ц? + Л7’1па  = ц о+Л7’1пс +ЛТ1пЛ (89) in care к este constanta lui Boltzmann, adica constanta gazelor pe molecula Deoarece Go se refera la o solutie ideala, se poate scrie (90) 96 TERMODiNAMiCA SOLUtiiLOR DE ELECTROLiti Din ecuatiile (88)—(90) rezulta in (91) Substituind pe Gei cu valoarea sa din (86), diferentiind in raport cu л4- si tinind seama ca x include д  щ, deci si V n'i, se obtine kT in fi (92) de unde in A 2DkT Nz fv 2DRT (92a) Se observa ca la diferentierea relatiei (86) s-a obtinut numai un singur termen, deoarece cantitatea tuturor ionilor, cu exceptia celor de tipul i, ramine constanta; de aceea, toti termenii, afara de cel care cuprinde pe m, sint egali cu zero Legea limita Debye-Hiickel Daca in relatia (76), care exprima pe x, se inlocuieste m cu c; • N l 000 si к cu R N, se obtine (93) in aceasta relatie figureaza marimea E Cizt, care se aseamana cu dublul tariei ionice; deosebirea este ca aici in loc de molalitati intra molaritatile in solutiile diluate, ambele solutii au tarii ionice iden- Daca se substituie aceasta valoare in ecuatia (92 a) se obtine lgf (99) care da legea limita pentru coeficientul mediu de activitate pentru un electrolit avind ioni cu valenta z+ si z Pentru a se trece la coeficientii practici de activitate, se efectueaza transformarea, folosind relatia (42), si se obtine lg Y = lg fa — lg (1 + 0,018 Vffl), in care fa este coeficientul in relatia Debye-Huckel, Y — coeficientul practic de activitate (in molalitate) si v — numarul ionilor rezultati din disocierea unei molecule Totusi, in solutiile diluate deosebirea dintre formele coeficientului de activitate este neglijabila Ecuatia Debye-Huckel pentru solutii mai concentrate Legea limita Debye-Hiickel a fost stabilita in ipoteza ca ionii sint sarcini punctiforme, ceea ce nu duce la erori apreciabile daca raza atmosferei ionice este mare in comparatie cu a ionului, cum este cazul in solutii diluate in solutii mai concentrate (de exemplu 0,1 n) raza atmosferei ionice este de ordinul de marime al razei ionului (2 • iO-8 cm), ceea ce poate duce la erori insemnate Debye si Hiickel au corectat relatia, tinind seama ca in calculul potentialului mediu trebuie sa se ia in considerare relatia (77) si nu (78), ceea ce revine la a multiplica membrul al doilea al relatiei (92 a) cu 1 (1 + xa), unde a reprezinta valoarea medie a diametrului efectiv al ionilor; acest diametru poate fi considerat ca distanta medie pina la care un ion se poate apropia de alt ion si care mai contine si grosimea unui strat de molecule de apa — Electrochimie — Principii Teoretice 98 TERMODiNAMiCA SOLUtiiLOR DE ELECTROLiti Ecuatia (92 a) devine deci in f{ = Nz2 s2x 1 2DRT l+,a' (10°) Din relatia (94) reiese x — bVm, unde В este o constanta inlocuind in relatia (100) se obtine Nz2  ?X 1 in A = - 2DRT 1+aB^p (,01) Legea limita capata in acest mali) caz aspectul (trecind la logaritmi zeci- lg A Az2 V? = (102) 1+flBVP sau, trecind la coeficientul mediu de activitate al electrolitului, igY+ =  ±^AV4 — І+аВУн (103) Constantele A si В depind de natura solventului si de temperatura; in tabela 14 se dau valorile lui А, В si D (constanta dielectrica) pentru apa, la diferite temperaturi Tabela 14' Constante Debye-Hiickel pentru apa ia diferite temperaturi Temperatura, °C 0 15 25 30 40 50 D 88,15 82,23 78,54 76,76 73,35 70,10 A 0,488 0,500 0,509 0,514 0,524 0,535 В 0,325 • 108 0,328 • 108 0,33 • 108 0,331 • 108 0,333 • 108 0,335 - 108 La 25°C, В = 0,330 • iO8; pentru majoritatea electrolitilor diametrul mediu a al ionilor este 3 • iO-8— 4 • iO-8; prin urmare, aB " 1 si ecuatia (103) devine Az+ z |i i +ѴЙ lgY± = (104) Hiickel a aratat ca un electrolit produce o variatie a constantei dielectrice in vecinatatea ionilor; admitind ca constanta dielectrica este o functie liniara a concentratiei, el a introdus in relatia (104) un termen de corectie, care este proportional cu taria ionica a solutiei, in acest caz, ecuatia (103) corectata devine lgr+ = +—+ 1 + aB у p (105) TEORiA ATRACtiiLOR iNTERiONiCE 1N SOLUtii 99 Desi consideratiile teoretice pe baza carora a fost introdus termenul Cp sint sigure, relatia (105) este considerata ca o relatie empirica; ea exprima forma finala a relatiei Debye-Huckel pentru electrolitii tari si are scopul de a exprima coeficientul de activitate al unei sari pentru diferite tarii ionice Daca se imparte numaratorul fractiei din membrul al doilea al relatiei (105) cu numitorul si se neglijeaza in sirul obtinut toti termenii care se afla dupa termenul ce contine pe M, se obtine igY4 = — -2+ 2- A Vp- 4- (aABz+ z -|- С) |i =—'z+z Ѵм + С'ц (106) unde C’ = aABz4 z -j- C Aceasta ecuatie se aseamana cu relatia empirica a lui В r o ns t e d t, coincizind si cu datele experimentale; ea este cunoscuta sub numele de ecuatia Debye-Huckel-Bronstedt in solutii diluate, unde ц este mic, termenul Cm se poate neglija si se ajunge la ecuatia limita Debye-Hiickel Verificarea ecuatiei Debye-Hiickel Desi ecuatia Debye-Huckel se refera in special la electrolitii tari, ea are un caracter mult mai general si poate fi aplicata si electrolitilor slabi, cu conditia ca in acest caz sa se tina seama de concentratia reala a ionilor in solutie, adica de gradul de disociere; numeroasele abateri observate se datorau tocmai neglijarii acestui factor De altfel, numeroase exemple calitative si cantitative confirma exactitatea acestei relatii; astfel, legea limita confirma regula empirica a lui Lewis si Randall, care arata ca coeficientul de activitate al unui electrolit este identic in toate solutiile avind aceeasi tarie ionica Din ecuatia limita rezulta ca coeficientul mediu de activitate se departeaza cu atit mai mult de unitate, cu cit valentele ionilor sint mai mari; aceasta concluzie concorda cu datele experimentale S-a aratat ca adeseori coeficientii medii de activitate (tabela 12) trec la concentratii mari printr-un minim; acest fenomen nu poate fi explicat cu ajutorul legii limita Conform ecuatiei limita, functia lg fa reprezinta grafie o linie dreapta cu panta — 2+z A (in solutie apoasa la 25°C pentru un electrolit uni-univalent este — 0,51); daca se adauga corectia Debye-Hiickel pentru solutii mai concentrate, adica se foloseste relatia (103), se obtine o caracteristica cu o usoara curbura, care corespunde cu curbele obtinute experimental Daca se foloseste relatia (105), care tine seama de salifiere (respectiv de variatia constantei dielectrice), se obtine o curba prezentind un minim, ce coincide cu curba coeficientului de activitate pina la concentratii mari Concludente sint de asemenea si verificarile cantitative, cu conditia ca verificarea sa fie experimentata pe electroliti tari, complet disociati; unele abateri observate, in special la electroliti cu tip de valenta mare, se datoresc unei disocieri incomplete, insuficient cunoscuta in fig 18 se reprezinta grafic dependenta lg f" de V M pentru o serie de electroliti tipici, in solutii apoase, la 25°C; liniile punctate indica datele calculate prin relatia Debye-Hiickel, iar linia plina — datele obtinute experimental (prin masurarea coeficientilor de activi- 7* 100 TERMODiNAMiCA SOLUtiiLOR DE ELECTROLiti j o Q8 •o 06 i— -   = 1(109) in care A si В sint constante universale ale caror valori se gasesc in tabela 14, iar a este diametrul mediu al ionului Reprezentarea grafica ASOCiEREA iONiLOR 101 a membrului intii in functie de V ц este o linie dreapta; pe cale experimentala s-ar putea deci determina diametrul mediu a al ionului, construind experimental panta acestei drepte in multe cazuri determinarea lui a a permis ca relatia (103) sa fie bine verificata pina la dilutii 0,1 n in tabela 15 se dau diametrele medii efective ale ionilor citorva electroliti obisnuiti Rezultatele nu sint concludente totdeauna; astfel, in cazul AgNOs se gaseste a = 2,3 • 10 ', iar in cazul KNO3, se gaseste a = 0,43 • iO-8, rezultate mai mici decit cele asteptate si care nu dau decit ordinul de marime al diametrului efectiv in cazul solutiilor de electroliti cu valenta mai mare, se obtin valori variabile sau negative; aceste rezultate se pot interpreta ca fiind datorite fie unei disocieri necomplete, fie unei lipse a teoriei Debye-Huckel Pentru solutii mai concentrate se poate folosi relatia (105), care a putut fi bine verificata pentru concentratii de 0,001 m—1,0 m si chiar 3 m in solutii apoase valoarea coeficientului C variaza intre 0,05 si 0,15; la concentratii mai mari trebuie sa se treaca de la coeficientii de activitate rationali la coeficientii de activitate stoechiometrici in acest caz relatia (105) devine Tabela 15 Diametrele medii efective ale ionilor citorva electroliti Electrolitul a, cm Electrolitul a, cm HC1 NaCl KC1 CsNO3 AgNO3 5 3 • 10-8 4 4 • 10 8 4,1 • 10-8 3,0 • 10 8 2,3 • 10-8 ! CaCl, MgSO, K,SO, La , (SO,)3 KNO, 5,2 • iO"8 3,4 • iO"8 3,0 • 10"8 3,0 • io-8 0,43 • iO-8 lg T = — 2 Л Y-zg + Cp = lg (1 +0,01ѵтЛ1,), 1 + aB V (110) in care m este molalitatea, Mi — greutatea moleculara a solventului si v — numarul de ioni formati prin disocierea unei molecule D ASOCiEREA iONiLOR V K Semencenko a aratat (1922) ca in solutiile concentrate de electroliti — cind ionii se apropie la distante la care energia cinetica relativa este mai mica decit energia potentiala de interactiune a ionilor — are loc formaraa de perechi (dubleti) ionici sau de cvasi-molecule in conformitate cu teoria lui Semencenko, cvasimolecula poate fi considerata drept un dipol, neglijind interactiunea lui electrostatica cu ionii liberi De aceea, influenta ionilor ce formeaza cvasimolecula asupra coeficientului de activitate si asupra tuturor marimilor termodinamice care depind de acesta se micsoreaza Cvasimole-culele nu iau parte la transportul electricitatii sub influenta cimpului electric exterior V K Semencenko a dat o metoda de calcul al cvasimoleculelor; aplicind conceptia sa la teoria conductibilitatii, el a gasit o ecuatie 102 TERMODiNAMiCA SOLUtiiLOR DE ELECTROLiti generala care reflecta just anomaliile conductibilitatii in solutiile de electroliti de concentratie medie Bjerrum a formulat sub o forma mai exacta aceasta teorie, care a fost continuata apoi prin studiile lui F u o s s si К r a u s Pentru a evita aproximatia facuta in calculul Debye-Huckel la integrarea ecuatiei lui P o i s s o n si a da legii un caracter mai general, Bjerrum admite ca pe o anumita raza in jurul ionului central ionii sint asociati in perechi Aceasta baza de calcul nu mai este necesara in prezent, deoarece alti cercetatori au gasit metode de calcul complete Teoria asociatiei ionilor prezinta insa interes la studiul solutiilor de electroliti cu constanta dielectrica mica Conform principiului lui Boltzmann, numarul dm al ionilor de tipul i in volumul marginit de suprafetele a doua sfere concentrice de raza r si r + dr care inconjoara ionul central, va fi dm = m 4nre w,kTdr, (111) in care m este numarul ionilor de tipul i in unitatea de volum si W — lucrul cheltuit pentru a indeparta unul din ioni de ionul central Daca ionul central are sarcina pozitiva z e sarcina ionului de tipul i de semn contrar va fi —z e Fig 19 Repartizarea ionilor de sarcina contrara in jurul ionului central: P — masura probabilitatii; r — distanta de la ionul central Daca ionii sint considerati ca sarcini punctiforme, separate prin-tr-un mediu cu constanta dielectrica mare D, si daca se considera legea lui Coulomb aplicabila la distante mici, lucrul necesar indepartarii acestor ioni unul de altul, de la distanta t la infinit, va fi Г = г4 г е  (112) Dr Substituind pe W in relatia (111), se obtine dm — m z *i,DrkT dr (113) •sau = P(r) =щ 4irr2e г- •’iDr" (114) dr in care fractia = P (r) este marimea pro-dr babilitatii P (r) ca la distanta r de ionul central sa se gaseasca ioni incarcati cu sarcina contrara Reprezentarea grafica a lui P (r) in functie de r este o curba care depinde de valentele z+ si г si de constanta dielectrica D a mediului Dupa cum se vede din fig 19 probabilitatea existentei simultane a ambilor ioni este foarte mare la distante foarte mici, scade insa foarte repede si apoi creste putin cu cresterea distantei dintre ioni ASOCiEREA iONiLOR 103 Distanta dintre ioni, la care probabilitatea existentei concomitente a doi ioni este minima, se poate deduce din relatia (114) deri-vind-o in raport cu r si egalind rezultatul cu zero: r^=-25kF- (llc) Se admite ca toti ionii cuprinsi in interiorul sferei cu raza r trebuie considerati asociati, in timp ce in afara acestei sfere sint liberi Cu cit imin este mai mare, cu atit ionii asociati sint in numar mai mare; asociatia este cu atit mai mare, cu cit valentele ionilor sint mai mari si constanta dielectrica D mai mica Prin analogie cu disociatia, asociatia ionilor se defineste si ea prin doua marimi: gradul de asociere si constanta de asociere Gradul de asociere sau fractia de asociere este numarul ionilor de sarcina contrara care se pot asocia ionului dat, acest numar fiind mai mic decit unitatea; el se obtine prin integrarea relatiei (111) in limi-teler = apina la r = rmin Daca in aceasta relatie se inlocuieste m prin Nc 1 000, unde c este molaritatea, gradul de asociere p pentru un electrolit tare uni-univalent va fi 4iinc P = 1 000 (ne) in care Dupa cum se observa din relatia (116), gradul de asociere creste cu b, adica cu scaderea diametrului ionului a si a constantei dielectrice D a mediului; de aceea, in solutii cu constanta dielectrica mica gradul de asociere creste apreciabil Constanta de asociere este prin definitie inversa constantei de disociere a electrolitului Daca se noteaza cu ac+, a   si (119) CCAC+ CACA de unde rezulta adica raportul concentratiilor tripletilor formati trebuie sa fie egal cu raportul concentratiilor ionilor simpli Fie un electrolit slab, pentru care "2 reprezinta fractiunea de electrolit care exista ca triplet (de exemplu CAC+); in acest caz сслс+ = а2с, unde c este concentratia electrolitului Deoarece ccac+ este neinsemnata, se poate presupune cca = c si atunci cc+ = ас, unde а este gradul de disociere Substituind in relatia (119) se obtine Kd=a-’ ' (121) a> Din legea dilutiei pentru electroliti slabi se stie ca a2c = Kd sau " = VWC; atunci , Spre deosebire de dubleti, tripletii ionici pot transporta curentul, deoarece au o sarcina electrica PRODUSUL DE SOLUBiLiTATE si ACTiViTATEA 105 Formarea tripletilor este functie de diametrul mediu efectiv al ionilor si de valenta lor, precum si de constanta dielectrica a mediului; cu cit cele doua functii ale ionilor sint mai mari, cu atit constanta dielectrica necesara aparitiei ionilor tripli trebuie sa fie mai mica E PRODUSUL DE SOLUBiLiTATE si ACTiViTATEA Produs de solubilitate Sa consideram solutia saturata a unui electrolit AC disociat conform schemei C,+ Av ^v+C+ + v A" Fie Hc+, ца— si ц2 potentialele chimice ale cationilor, anionilor si sarii nedisociate La echilibru, pentru temperatura si presiune constante, variatia energiei libere este nula, deci AG = (pc+ + |aa ) — P-2 = 0 sau Цс+ Ч- мд- = ; — potentialul chimic al substantei solide in solutia saturata — este constant la temperatura si presiune constante Deci si g’++ ha = const (123) inlocuind Mc+ si ma cu valorile lor din relatiile (43), rezulta ѵ+(ц°с+ + RT in a+) + ѵ (ца  + RT in a ) = const de unde v+ in a+ + v in a = const (124) sau a*’= const = 7 miscare de translatie dezordonata, deoarece toate directiile de deplasare sint echivalente; sub actiunea unui cimp electric exterior, una din directii (aceea catre electrozi) devine predominanta si, cu atit mai mult, cu cit este mai mare gradientul de potential (caderea de potential cm) Teoria ionica poate stabili calitativ conductibilitatea electrica a solutiilor; pentru a formula o teorie cantitativa, trebuie sa se tina seama de viteza de migrare a ionilor Viteza ionilor Sa consideram o solutie care contine 1 val (echi-valent-gram) KC1; daca disociatia ar fi totala, in solutie vor fi 6 • iO23 ioni K+ si 6 • iO23 ioni Cl ; acesti ioni se gasesc raspinditi printre moleculele de apa, care sint in numar mult mai mare (330 • iO23 molecule la litru) Cind un cimp electric va actiona asupra solutiei, fiecare ion va fi supus unei forte f = Не, unde H este intensitatea cimpului electric si e — sarcina ionului ionul ar lua deci o miscare uniform accelerata daca miscarea sa ar fi libera; ciocnirile continue cu moleculele de apa si cu ceilalti ioni modifica insa miscarea, si rolul acestora este echivalent cu al unei rezistente R, direct opuse fortei f, proportionala cu viteza w, si care pentru o viteza data devine egala cu f in acest caz f = Не = R = Kw, (1) unde H poate fi considerat ca un coeficient de frecare Din relatia (1) rezulta w = (2) Л ceea ce inseamna ca viteza este proportionala cu cimpul electric aplicat Experienta arata ca intr-un cimp electric determinat, cationii si anionii nu intimpina aceeasi rezistenta; ei vor avea in consecinta viteze diferite Deci w = vH pentru anioni w = uH pentru cationi in care u si v reprezinta mobilitatea ionilor (vitezele intr-un cimp unitate) 112 MiGRAtiA iONiLOR Se numeste viteza absoluta sau viteza reala spatiul parcurs de ion intr-o secunda sub un gradient de potential egal cu un volt Deoarece vitezele se considera proportionale cu gradientul de potential, dimensiunea vitezei absolute va fi cm2 V • s i Prima incercare experimentala pentru a masura vitezele absolute ale ionilor a fost efectuata de Lodge (1886), care a folosit pentru urmarirea vitezei ionilor sub actiunea unui cimp electric anumite proprie- Fig 21 Schema instalatiei pentru determinarea vitezei absolute a ionilor tati caracteristice ale ionilor ca, de exemplu, aparitia unui precipitat sau a unei coloratii Schema aparatului este reprezentata in fig 21: cele doua compartimente, anodic si catodic, sint legate printr-un tub de sticla orizontal, continind un gel impregnat cu o substanta indicatoare; de exemplu, pentru determinarea vitezei ionilor Ba si Ci-, gelul contine СНзСООН si urme de AgzSOi; vasele A si C contin solutia de BaCL, si electrozii de platina La trecerea curentului, ionii Ba2+ si Cl  se deplaseaza in gel si produc precipitate de sulfat de bariu si clorura de argint Deplasarea in tub a fiecaruia din aceste precipitate masoara viteza ionilor; gradientul de potential intre electrozi este 1 V cm Rezultatele obtinute sint corecte in ce priveste ordinul de marime; ele sint in general de 2—3 ori mai mici decit valorile calculate- din conductibilitatile ionice (v in cap urmator, Conductivitatea echivalenta limita si numerele de transport) Pentru ionul H+ rezultatele experimentale sint mult mai apropiate de cele teoretice Dupa W h e t a m erorile se datoresc neuniformitatii gradientului de potential si lipsei de claritate a limitei de separare in tub in experientele sale, Whetam foloseste solutii de electroliti avind un ion comun, ionul necomun fiind colorat; conductibilitatile fiind aproape identice, gradientul de potential este uniform Experientele se fac fara a folosi gel Rezultatele obtinute sint apropiate de valorile determinate prin calcul Principiul metodei este asemanator cu principiul suprafetei mobile descris mai jos la determinarea numerelor de transport Migratia ionilor si schimbul de concentratie Hittorf (1853) a observat ca in timpul electrolizei variatia de concentratie in vecinatatea electrozilor nu este identica si, in acelasi timp, saracirea lichidului in ioni, in jurul anodului si al catodului, nu corespunde cu cantitatea depusa sau descarcata la electrozi, adica cu pierderea faradica; el a atribuit aceasta neegalitate mobilitatii diferite a ionilor Este usor de inteles ca, intr-o electroliza, compartimentul a carui concentratie scade mai mult este acela de unde pleaca ionul cel mai rapid Aproape in toti electrolitii, cei doi ioni au mobilitati diferite; cu toate acestea, conform legii lui Faraday, la electrozi se separa canti MiGRAtiA iONiLOR 113 tati echivalente din cei doi ioni Acest fenomen, care pare paradoxal, se poate explica usor finind seama ca in electroliti curentul este transportat in ambele sensuri de anioni si de cationi; cantitatea totala de electricitate care traverseaza electrolitul este egala cu suma celor doua cantitati diferite transportate de ioni Daca anionii si cationii transporta 96 500 C, pe fiecare electrod se descarca un echivalent-gram, В СО А Fig 22 Reprezentarea grafica a procesului de migrare: i — solutia de electrolit in afara de influenta curentului; ii — anionii si cationii migreaza cu viteze egale; iii — viteza cationilor de trei ori mai mare decit a anionilor; iV — numai cationii transporta curentul indiferent de viteza ionilor; chiar daca viteza unuia din ioni va fi nula, celalalt ion transporta toata cantitatea de electricitate, si cantitatile de anioni si cationi descarcate la electrozi vor fi egale Schema din fig 22 explica in mod simplu mecanismul de transport al ionilor Fie un electrolit binar complet disociat, din care 16 molecule complet disociate se gasesc uniform raspindite intre cei doi electrozi A si B, asa cum se arata in faza i din schema Se presupune ca intre cei doi electrozi trece un curent care descarca patru molecule, respectiv patru anioni si patru cationi Se pot prezenta urmatoarele cazuri: ionii au viteze egale (faza ii); sirul de anioni si cel de cationi se deplaseaza in sensuri opuse cu viteze egale; pierderile din spatiul (compartimentul) anodic AD si din cel catodic BC sint egale Viteza cationilor este de trei ori mai mare decit a anionilor; sirul cationilor se deplaseaza de trei ori mai repede spre catod decit sirul anionilor spre anod Spre a satisface echilibrul electric, la anod se va descarca un numar de anioni din spatiul anodic, care sa compenseze cationii disparuti prin migrare Micsorarea concentratiei in spatiul anodic este de trei ori mai mare decit in spatiul catodic, asa cum se vede din faza iii a schemei 8 — Electrochimie-*— Principii Teoretice 114 M1GRAtiA iONiLOR Numai cationii transporta curentul; in acest caz, sirul cationilor se deplaseaza spre catod purtind curentul, in timp ce sirul anionilor ramine neschimbat Patru cationi vor parasi spatiul anodic si, pentru a satisface echilibrul electric, patru anioni se vor descarca chiar din spatiul anodic, asa cum este reprezentat in faza iV de pe figura in consecinta, numai spatiul anodic va suferi o micsorare de concentratie Din mecanismul aratat rezulta ca scaderea concentratiei, in echi-valenti-gram electrolit, din fiecare compartiment este proportionala cu viteza ionului care paraseste compartimentul Daca и este viteza reala a cationului, v viteza reala a anionului, pa scaderea de concentratie in spatiul anodic sau pierderea anodica si pc scaderea de concentratie in spatiul catodic sau pierderea catodica, rezulta = (3) V Pc Aceasta relatie implica presupunerea ca exista un compartiment central CD a carui concentratie a ramas neschimbata, adica cele doua compartimente, anodic si catodic, sint distincte si nu au difuzat: difuziunea se poate produce cind electroliza se prelungeste sau daca se agita solutia Numar de transport Cantitatea de electricitate qx, transportata printr-un volum de electrolit de catre un tip de ioni x, va fi proportionala cu numarul ionilor cuprinsi in unitatea de volum (adica cu concentratia cx), cu sarcina fiecarui ion zx si cu mobilitatea ionului, adica cu viteza sa Prin urmare qx = Kcxzxw x (4) unde К este coeficientul de proportionalitate in care intra timpul Cantitatea totala de electricitate q, transportata de toate tipurile de ioni cuprinsi in acelasi volum de electrolit, va fi egala cu suma cantitatilor qx, transportate de diferite tipuri de ioni din solutie, adica q = Kcxzxwx + KcyZy w у + KctZfWt + ••• = ^Kcxzxw x (5) Coeficientul de proportionalitate К este identic pentru toti ionii; in consecinta, partea de curent transportata de ionii de tipul i, din cantitatea totala q transportata de toti ionii, va fi si ea reprezinta numarul de transport al ionului; prin urmare, numarul de transport este raportul dintre cantitatea de curent transportata de un tip de ioni din solutie si cantitatea totala transportata de toti ionii din solutie Presupunem ca solutia contine un electrolit binar si fie и si v vitezele reale ale cationilor, respectiv anionilor, si nc si na — numerele MiGRAtiA iONiLOR 115 de transport ale cationului si antonului; numerele de transport ale celor doi ioni vor fi Deoarece valorile cczc si caza sint proportionale echivalenti-gram a ionilor rezulta ca caza — ccze si cu concentratia in deci (7) de transport (8) (9) )) se obtine (10) (10a) ca cantitatea totala a la electrod care este si expresia cea mai utilizata a numerelor Din relatia (7) se deduce "c + "a = 1 Din relatiile (3) si (7) rezulta — — sau — Pa na V pc na tpc Din relatia (8) rezulta n(l = 1 — nc si inlocuind in (s "c=- s-=*l Pa+Pc Pf La fel pentru anion n = -Pc na— — ’ Pa+Pc Pf in care Pf reprezinta pierderea faradica totala, adi disparuta din spatiile anodic si catodic si descarcat Pentru o specie de ioni, de exemplu pentru cationi, numarul de transport n( reprezinta: n numarul de echivalenti-gram cationi disparuti in spatiul anodic Pf numarul total de echivalenti-gram cationi disparuti din ambele spatii numarul de echivalenti-gram cationi disparuti in spatiul anodic ц q numarul de echivalenti-gram depusi pe electrod ceea ce conduce la o noua definitie a numarului de transport, in functie de cantitatea de substanta transportata in timpul electrolizei; astfel, se numeste numar de transport al cationului raportul dintre greutatea cationilor transportati si greutatea metalului depus pe catod, sau, in general, numarul de transport al unui ion reprezinta raportul dintre cantitatea de ioni care a migrat in timpul electrolizei si cantitatea de ioni descarcata Definitia numarului de transport dupa relatia (11) a servit ca baza a metodei clasice de determinare a numerelor de transport propusa de Hittorf Determinarea experimentala a numerelor de transport Se cunosc trei metode pentru determinarea experimentala a numerelor de transport: — metoda clasica propusa de Hittorf in 1853 si care a suferit numeroase modificari si imbunatatiri; 116 MiGRAtiA iONiLOR — metoda suprafetei mobile de separatie, care este metoda cea mai moderna si care, la rindul ei, a suferit modificari si perfectionari; — metoda electrometrica, bazata pe determinarea f e m a pilelor de concentratie (v cap iX, Aplicatii ale determinarilor electro-metrice) Metoda Hittorf Principiul metodei, bazat pe expresiile (11), este urmatorul intr-o celula de electroliza cu trei compartimente se supune la electroliza solutia ce contine ionul (cationul in general) al carui numar de transport trebuie determinat Se trece curentul, in conditii determinate, un numar de ore; se determina apoi pierderea in greutate a cationului in spatiul anodic — compartimentul median, conform mecanismului aratat mai sus, ramine constant — si greutatea metalului depus la catod Pentru controlul operatiei se asaza in serie un coulombmetru; valorile gasite se introduc in relatiile (11) si se determina n( Numarul de transport al anionului se determina totdeauna indirect, folosind relatia na = 1 — nc Drept celule de electroliza, Hittorf a folosit tuburi scurte si largi, deci cu rezistenta electrica mica, si diafragme poroase, pentru a impiedica amestecarea lichidului; deoarece peretii porosi pot fi surse de erori, dispozitivele mai noi evita utilizarea lor Un dispozitiv mult mai adecvat, folosit si in prezent, este urmatorul Drept vas de electroliza se utilizeaza un tub in forma de H cu o capacitate de 40—60 cm3; ramura A Fig 23 Aparat Hittorf pentru determinarea numerelor de transport: A — compartiment anodic; C — compartiment catodic; M — compartiment median; R — robinet; mA — miliampermetru; D — coulombmetru (fig 23), mai lunga, are 18 cm, ramura C, mai scurta, 10—12 cm, iar diametrul lor este 1,5—2 cm Electrozii variaza cu natura ionului al carui numar de transport nc se determina; pentru Ag+ si Cu4', care se descarca cu randament de 100%, se folosesc electrozi de cupru sau de argint; daca electroliza produce o degajare de gaze (H, O, Ci) se iau electrozi adecvati Electrozii se introduc in fundul tuburilor si sint izolati in sticla, lasind libere numai capetele inferioare Ramura A este prevazuta la partea inferioara cu un robinet R prin care se scurge solutia electrolizata Este suficient sa se determine concentratia unui singur spatiu si, in general, se foloseste spatiul anodic Presupunem ca se determina nu- marul de transport al ionului Ag" intr-o solutie de AgNOa de concentratie cunoscuta; in acest caz, drept electrozi se folosesc doua sirme de argint izolate (fig 23) Electrodul din tubul A este anodul, iar electrodul din tubul C serveste drept catod Se leaga aparatul cu sursa de curent, intercalind in circuit un coulombmetru de argint D, si se lasa sa treaca un curent de 0,01— MiGRAtiA iONiLOR 117 0,02 A, timp de 2—3 ore; nu trebuie sa se prelungeasca electroliza prea mult timp, pentru a impiedica fenomenele de difuziune, care pot falsifica rezultatele Utilizarea unui curent prea puternic ridica temperatura solutiei si produce curenti de convectie care maresc difuziunea La sfirsitul electrolizei, prin robinetul inferior R se scoate intr-o fiola 2 з din solutia care se gaseste in tubul A; aceasta solutie, care formeaza portiunea anodica, se cintareste si apoi se analizeaza in alta fiola se lasa sa curga restul solutiei din tubul A si din tubul de legatura M; aceasta portiune formeaza solutia compartimentului median si concentratia sa nu trebuie sa varieze daca operatia este bine condusa Argintul depus la catod se determina prin argintul depus in cou-lombmetru Calculul numarului de transport al ionului Ag+ Solutia initiala continea 0,0018 g AgNO 3, respectiv 0,001 lg Ag la 1 g solutie Dupa electroliza 20,09 g Solutie anodica contin 0,0623 g AgNO2 adica 0(0327 g Ag, in timpul electrolizei s-au depus pe catod 0,0322 g Ag si o cantitate identica a trecut in spatiul anodic, prin! dizolvarea anodului Deci, dupa experienta 20,09—0,0623 = 20,03 g apa contin 0,0397 g Ag inainte de experienta 1 —0,0018 = 0,9982 g apa contineau 0,0011 g Ag, iar 20,03 g apa contineau ]a inceput 0,02295 g Ag Cantitatea de Ag in spatiul anodic a crescut deci cu 0,0397 — 0,0229 = 0,0168 g Dar, in acelasi timp, prin dizolvarea anodului s-au adaugat 0,0322 g Ag Pierderea spatiului anodic este deci de 0,0322 — 0,0168 = 0,0154 g Ag Rezulta iar numarul de transport al ionului NO3 nNO = 1 — nAg+ = 1 — 0,478 = 0,522 Metoda Hittorf modificata Un aparat modern, intrebuintat in special la determinarea numerelor de transport ale metalelor alcaline si alcalino-pamintoase, este schitat in fig 24 Aparatul este format din doua parti: un tub A informa de U, prevazut cu un robinet Ri al carui orificiu este de aceeasi dimensiune cu tubul, si un tub drept C, prevazut cu un robinet R2, identic cu R ; cele doua tuburi se pot uni prin doua ramuri laterale, printr-un slif B Tubul A formeaza spatiul anodic, iar tubul C — spatiul catodic; difuziunea intre cele doua spatii este evitata datorita coturilor situate la partea inferioara a anodului si deasupra catodului Anodul este o spirala de cupru, iar catodul este format din sirma de argint acoperita cu AgCl Anodul este asezat mult mai sus decit catodul, pentru a evita schimburile de concentratie intre cele doua compartimente in timpul electrolizei Se introduce solutia de analizat in vas si se leaga vasul la sursa de curent, intercalind in circuit un coulombmetru de argint pentru a controla daca nu se produc scurgeri de curent in timpul electrolizei; intensitatea curentului folosit este functie de concentratia solutiei Cind electroliza este considerata terminata se inchid robinetele R  si 7?г; lichidul care se gaseste deasupra robinetului R  este solutia anodica, iar cel de sub robinetul 118 MiGRAtiA iONiLOR T?2 solutia catodica Solutiile se scot din aparat si se analizeaza Partea centrala a solutiei, dintre robinetele R  si R>, care constituie compartimentul median, trebuie sa-si pastreze concentratia initiala daca operatia a fost bine condusa Metoda Hittorf, desi foarte simpla, are dezavantajul de a nu putea evita complet difuziunea, ceea ce micsoreaza precizia rezultatelor; din cauza curentului foarte slab, variatiile de concentratie sint slabe in sfirsit, aceasta metoda nu tine seama de hidra- > > tarea (solvatarea) ionilor in solutie, ceea ce este de asemenea o sursa de erori   j Metoda suprafetei mobile de separatie Metoda are la Lj j baza acelasi principiu folosit (de Lodge si Whetam) la de- Г—  terminarea vitezei ionilor ]—fa Fig 24 Aparat Hittorf modificat Fig 25 Principiul determinarii numerelor de transport cu metoda suprafetei mobile: AC — solutia de electrolit studiata; CA’ si CA — solutii indicatoare; aa’ — deplasarea cationilor; bb' — deplasarea anio- 4Г Solutia continind electrolitul CA care se studiaza (pentru usurinta un electrolit uni-univalent) este asezata intre alte doua solutii de electroliti CA' si CA, fiecare avind deci un ion comun cu primul electrolit Aceste doua solutii se numesc solutii indicatoare Solutiile se asaza in ordinea densitatilor, cea mai grea fiind la fund (fig 25) in solutia indicatoare CA se introduce anodul, iar in solutia indicatoare CA' se introduce catodul Conditia esentiala pentru ca suprafetele de separatie a si b sa ramina distincte este ca viteza ionului C'+ sa ramina inferioara vitezei ionului C+ si ca viteza ionului A'  sa ramina inferioara vitezei lui A-; in aceste conditii ionii C'+ nu depasesc ionii C+ in a, iar ionii A'- nu depasesc ionii A- in b, suprafetele de separatie raminind nete Sub actiunea cimpului electric, suprafata a ajunge in a intr-un timp dat, in timp ce b ajunge in b' Distantele aa si bb' depind, respectiv, de vitezele ionilor C+ si A- Viteza absoluta a unui ion este proportionala cu caderea de potential care traverseaza solutia, iar aceasta cadere de potential depinde de rezistenta solutiei Cum solutia MiGRAtiA iONiLOR 119 CA este omogena, rezistenta si caderea de potential sint uniforme pe toata lungimea ionii C+ si A- se deplaseaza deci sub influenta unui potential uniform, iar distantele parcurse aa si bb' sint direct proportionale cu vitezele ionilor Deci и aa' v bb' , nc = -— = , tiK" ——7—77- 3 (11) Valoarea constantei К este independenta de natura solventului si depinde de substanta dizolvata; din relatia (11) se vede ca in solventi cu constanta dielectrica mare minimele nu pot apare decit la concentratii ridicate; chiar in cazul cind aceste concentratii ar putea fi obtinute, aparitia minimelor nu este observabila, deoarece este mascata de alti factori Relatia empirica a lui Walden a capatat mai tirziu o baza teoretica Numeroase cercetari experimentale au putut arata clar dependenta dintre variatia conductivitatii echivalente cu concentratia si constanta dielectrica; astfel, aceasta dependenta a fost aratata foarte sugestiv deFuoss si Kraus la solutiile de azotat de tetraizoamil-amoniu in amestecuri de apa-dioxan, a caror constanta dielectrica varia intre 78 si 2,2 in tabela 24 se arata dependenta intre constanta dielectrica a solventului si conductivitatea echivalenta a electrolitului, folosind ca electrolit picratul de tetraetil-amoniu si picratul de tetraizoamil-amoniu in diferiti solventi 144 CONDUCTiBiLiTATEA ELECTROLitiLOR Tabela 21 Dependenta intre constanta dielectrica a solventului si conductivitatea echivalenta a electrolitului Solventul D t, °c Electrolitul Ao Au V=l 000 ли л Apa 81 18 Picrat de tetra-etil-amoniu 53,3 51,4 0,965 Alcool metilic 36 25 idem 103 96,1 0,933 Acetonitril 35 25 idem 163,8 152 0,923 Alcool etilic 25 25 idem 51,45 43,8 0,852 Acetona 20,7 25 idem 177,3 148,1 0,835 Metil-etil-acetona 17,8 25 idem 139,7 113,5 0,812 Metil-amina 10 — 15 idem 182 — (0,28) Etil-amina 6 17 0 idem 165 0,75 0,045 Cloroform 4,95 25 idem 105 0,16 0,0015 Eter 4,30 0 Picrat de tetra-izoamil-amoniu 150 0,001 Pentaclor-etan 3,76 25 idem 19 0,013 0,0007 Triclor-etilena 3,42 25 idem 75 0,01 0,0001 Benzen 2,10 72 idem 117 — Legea migratiei independente a ionilor Kohlrausch, compa-rind conductivitatile echivalente limita ale sarurilor, obtinute prin extrapolarea curbelor A=f (Vc), a observat unele regularitati ca, de exemplu, cele de mai jos Diferenta conductivitatilor echivalente limita pentru fiecare pereche de ioni electropozitivi (cationi) este aceeasi, oricare ar fi anio-nul asociat (i, tabela 25) Tabela 25 Diferenta dintre conductivitatile echivalente limita pentru diferite perechi de ioni Electrolitul A*o Electrolitul A’o A‘e- A’o Pentru cationi KCi 130,1 NaCl 108,99 21,11 KNO, 126,5 NaNO3 105,33 21,17 KJO3 98,49 NaJO3 77,42 21,07 K2SO 133 Na3SO, 111,9 21,1 ii Pentru anioni LiCi 98,88 LiNO3 95,18 3,7 NaCl 108,99 NaNOs 105,32 3,67 KCi 130,10 KNO, 126,50 3,60 CONDUCTiViTATEA ECHiVALENTA 145 Diferenta conductivitatilor echivalente limita pentru fiecare pereche de ioni electronegativi (anioni) este independenta de cationul asociat (ii, tabela 25) Aceste regularitati, observate atit pentru perechile de cationi cit si pentru cele de anioni, se pot explica prin faptul ca in acest caz fiecare ion conditioneaza o parte determinata din conductivitatea echivalenta limita a electrolitului, independent de natura celuilalt ion care se gaseste in solutie Acest mod de interpretare a condus la formularea urmatoarei legi, cunoscuta sub numele de legea migratiei independente a ionilor: conductivitatea echivalenta limita este suma a doi termeni care, pentru un anumit solvent si o temperatura determinata, sint caracteristici unul anionului, iar celalalt cationului Cei doi termeni care compun conductivitatea echivalenta limita sint numiti conductivitati ionice limita; conductivitatea limita a cationului se noteaza cu Ac si conductivitatea limita a anionului cu Aa Se poate deci scrie A0 = Ac + Aa (12) Sa cautam semnificatia fizica a celor doi termeni Ac si Aa La dilutie infinita toti ionii electrolitului iau parte la transportul curentului; prin urmare, in solutiile de diferiti electroliti care contin fiecare cite 1 echivalent-gram de electrolit, la dilutie infinita trebuie sa se afle cantitati echivalente de ioni Sarcina ionica totala este aceeasi, iar diferentele dintre conductivitatile echivalente limita pot fi atribuite numai vitezelor diferite ale ionilor electrolitilor Conductivitatea echivalenta limita trebuie sa fie conditionata de mobilitatea celor doua tipuri de ioni, adica de viteza ionilor care se misca sub actiunea unui curent de 1 V cm: Ao = K(u + v) = Ku + Kv (13) in aceasta relatie и si v reprezinta viteza cationului si a anionului, iar К este o constanta comuna tuturor electrolitilor Pentru determinarea lui К sa consideram 1 echivalent-gram electrolit binar uni-uni-valent la dilutie infinita si fie и si v viteza pe secunda imprimata cationilor si anionilor de o diferenta de potential de 1 V Ambii ioni fiind monovalenti, sarcinile lor vor fi egale, si anume fiecare ion-gram va avea o sarcina de F coulombi; cantitatea de electricitate transportata de un cation-gram va fi uF coulombi pe secunda spre catod (in sensul pozitiv), iar cea transportata de un anion-gram va fi de vF coulombi pe secunda in sens contrar Conductivitatea echivalenta limita reprezinta prin definitie tocmai cantitatea de curent transportata intr-o secunda de toti ionii sub o diferenta de potential de 1 V cm; conductivitatea electrolitica fiind o functie aditiva, se poate scrie Ao = uF + vF, (14) adica К = F si deci Ac=uF si Aa = vF (15) 10 — Electrochimie — Principii Teoretice 146 CONDUCTiBiLiTATEA ELECTROLitiLOR Conductivitatea ionica limita este o valoare constanta pentru fiecare ion si pentru fiecare solvent, si variaza numai cu temperatura in tabela 26 se dau conductivitatile ionice limita ale citorva ioni simpli si complecsi, la temperatura de 25°C, in u 1 • cm2 Tabela 26 Conductivitatile ionice limita ale unor ioni simpli si complecsi, la 25°C Cationul Ac Cationul Л, Ani-onul Anionui ла H+ 349,82 у Ca2+ 59,50 он- 198 A 0 cm s Anionul % cm's H+ 32,4 • 10-4 Ag+ 5,59 • 10-‘ OH- 18,02 iO-4 SCN- 5,86 iO-4 Cs+ 6,98 10—* 4'sr’T 5,59 iO-4 i s°:  7,64 10-4 сю г 5,69 10-4 Rb+ 6,84 • iO-4 7Ca2+ 5,34 • 10-4 Br- 6,97 • iO"4 МпОГ 5,53 • 10-4 Ti + 6,78 10-4 1 — Zn2+ 2 4,84 10 4 J- 6,85 iO-4 JO? 4,94 iO-4 NH^ 6,68 iO"4 — Cd2+ 2 4,76 iO"4 Ci- 6,76 iO"4 BrO3  4,94 10—* K+ 6,65 iO"4 Na + 4,56 • iO-4 ClOf 6,70 iO-4 F  4,83- 10"4 — Ba2+ 2 5,69 • iO"4 Li + 3,44 • 10-4 N07 6,38 10-4 JO  3,51 • 10"4 aplicind relatia (12), daca A3 si Ac sint valori' cunoscute Astfel ло|сн"соон]= Ан+ + Асн8соо" — 349"8 + 40-9 = 390,7a-1 • cm2 in mod analog pentru hidroxidul de amoniu ao[NH"OH] = anh+ + aoh" = 73’4 + 198 = 271,4O 1 • cm2 2 Calculul conductivitatii echivalente limita cind conductivitatile ionice nu sint cunoscute in acest caz, conductivitatea echivalenta limita Ao a unei sari se poate determina cu ajutorul altor trei saruri care au conductivitatile echivalente limita cunoscute, doua dintre ele avind cite un iop comun cu sarea a carei conductivitate echivalenta limita se determina Fie AiCi electrolitul cu conductivitatea echivalenta limita Ao necunoscuta si fie trei electroliti Ai C2, A2 Ci si A2 C2 cu conductivitati echivalente limita Ao cunoscute; se poate scrie: A"P C,1 = Л"|Л,С,1 +ло (ЛД)   Д"рД| deoarece Л°[АХС*] = i ЛА, + АС,] + [АА, + АС,]   iАА, + ЛС,| = ЛА| + АС" De exemplu Ло[СН|СООН] = Aa[CE8COONaJ Ао[НС1]   Ao[NaCl] = 426>16 + 91 — 126,45 =390,71S-1 • СП12 3 Calculul conductivitatii echivalente la sarurile greu solubile Conductivitatea echivalenta a acestor saruri poate fi considerata egala cu conductivitatea echivalenta limita, dat fiind solubilitatea lor foarte mica; ea va putea fi calculata aplicind direct relatia lui Kohlrausch Ao = Ac -f- Aa 150 CONDUCTiBiLiTATEA ELECTROLitiLOR De exemplu: A0[Agci] - AAg+ 4- Acl- = 61,92 4- 76,34 = 138,3 Q"1 • cm2 la 25°C La fel A"[BaSO4] = ABa"r + AS0s- = 63,64 4- 79,8 = 143,4 2 ‘ • cm2 la 25°C 4 Determinarea solubilitatii sarurilor greu solubile Legea lui Kohlrausch permite sa se calculeze concentratia (respectiv solubilitatea) sarurilor greu solubile, a carei determinare experimentala este foarte nesigura si greu de efectuat1) Notind cu S solubilitatea (respectiv concentratia) unei sari foarte greu solubile si cu Y conductivitatea acestei solutii, conductivitatea echivalenta a solutiei va fi prin definitie A = 1000-7- (18) S daca S este dat in echivalenti-gram la litru Dat fiind starea de dilutie extrema a acestei solutii, determinata de solubilitatea foarte mica a sarii, se poate considera ca conductivitatea echivalenta reprezinta chiar conductivitatea echivalenta limita Pentru o sare foarte greu solubila AC vom avea deci A = Ao sau de unde iooo| = a,,aci = aa- + Ac+ 1000 7 Aa + Ac+ (19) S = De exemplu, solubilitatea clorurii de argint se calculeaza astfel: conductivitatea unei solutii saturate de AgCl, la 25°C, este 3,41 • 10 6 —*• cm—*, conductivitatea apei intrebuintate fiind 1,60 • 10  П—1 • cm-1; facind diferenta, se determina ca valoarea conductivitatii reale a AgCl este 1,81 • 10—e& 1 • cm-1 Conductivitatea echivalenta limita, calculata din conductivitatile ionice, este A°[AgCi] = AAg  + AC1- = 61’92 + 76>34 = 138’3 * П 1 ’ Cm’- inlocuind in relatia (19) se obtine fl 000 • 1,81 • 10-" S = -— 138,3 = 1,31 • iO"5 val 1, la 25°C Prin metoda aceasta se obtine, dupa cum se vede, concentratia ionica a solutiei saturate, care corespunde cu solubilitatea numai in cazul cind disociatia este completa in cazul clorurii de taliu, de exemplu, se gaseste prin calculul de mai sus S = 1,28 • iO-2 val 1, iar prin masuratori directe, S = 1,32 • 10—2 val 1; aceasta diferenta foarte mica se datoreste unei disociatii incomplete a clorurii de taliu in multe alte cazuri se gasesc diferente mult mai mari ca, de exemplu, in cazul oxalatului de lantan, cind valorile experimentale si cele calculate sint respectiv, 6,65 • 10—6 si 2,22 iO—6; aceasta diferenta mare se datoreste atit unei disociatii incomplete, cit si formarii de' ioni complecsi Metoda se aplica deci numai la sarurile care dau o disociatie simpla si completa 5 Determinarea bazicitatii acizilor Studiind conductivitatea echivalenta a sarurilor de sodiu ale acizilor organici, Ostwald a stabilit relatia empirica A40M-A3,= 10B, (20) 1 Printr-un rationament analog Kohlrausch a determinat produsul ionic al apei; conductivitatea 7 a apei la25°C este 0,04 • iO—6; rezulta ca [H+] = [OH ] = 1,004 • 10—7 la 25°C Produsul ionic al apei va fi deci fH+J [OH-] = = 1 008 • 10-** la 25°C CONDUCTiViTATEA ECHiVALENTa 151 in care Aj 024 si A32 sint conductivitatile echivalente la dilutie de 1 024 si 32 1, la 25°C, iar В — bazicitatea acidului Relatia se aplica intr-o masura satisfacatoare in special la acizii bibazici; legea lui Ostwald arata faptul mentionat ca, la sarurile cu acelasi tip de valenta, conductivitatile echivalente au valori relativ apropiate; aceasta apropiere scade cind creste valenta unuia sau a ambilor ioni В r e d i g a cautat sa extinda aceasta lege la diverse tipuri de electroliti Raport de conductivitate Cind solutia unui electrolit este la dilutie infinita, sarea este complet disociata si toti ionii conduc curentul; conductivitatea unui echivalent-gram de sare in aceste conditii este, cum s-a aratat, Ля = uF + vF = F(u + v) Sa consideram un echivalent-gram din aceeasi substanta intr-o solutie mai concentrata; conform teoriei lui Arrhenius, sarea va fi partial disociata si fie a gradul de disociere; in solutie vor fi deci a echivalenti-gram cationi si a echivalenti-gram anioni care conduc curentul Presupunind vitezele ionilor la aceasta dilutie egale cu vitezele ionilor и si v la dilutie infinita, rezulta Ar — aFu + aFv — aF(u -|- u) Din raportul celor doua conductivitati rezulta Av aF(" + o) A Л — = — = a sau, in general, a= - • (21) Aa F(u + u) ' a ' Ao ' ' Acest raport a fost considerat de Arrhenius ca reprezentind gradul de disociere a al unui electrolit; pe baza aceasta el a calculat coeficientul i al lui van't Hoff cu relatia (3) din cap ii Raportul (21) admite ca viteza ionilor ramine constanta la orice dilutie; de fapt, vitezele ionilor sint invers proportionale cu viscozitatea solutiei si, deci, conductivitatea echivalenta se poate scrie sub forma д= aF ( "+ , Ч>  T] fiind viscozitatea solventului si nr a solutiei; valoarea exacta pentru a va fi deci si alti factori pot modifica viteza ionilor; se admite astazi (v cap iii, Electroliti tari) ca electrolitii tari sint aproape complet disociati la toate concentratiile si faptul ca conductivitatea echivalenta scade cind concentratia creste nu se datoreste micsorarii numarului de ioni, ci atractiilor interionice sau atractiilor intre ioni si solvent; in consecinta, in cazul electrolitilor tari relatia (21) reprezinta o marime empirica care arata masura in care conductivitatea echivalenta se departeaza de conductivitatea echivalenta limita si este numita raport sau coeficient de conductivitate-, acest raport scade cu temperatura in cazul electrolitilor slabi, unde disociatia este atit de slaba incit se poate neglija influenta atractiei interionice asupra vitezei ionilor, 152 CONDUCTiBiLiTATEA ELECTROLitiLOR relatia (22) poate fi considerata ca reprezinta gradul de disociere real, inlocuind in ecuatia legii dilutiei = Kd pe a cu valoarea sa din (21), se obtine -— = Kd Ло (Ло-Л) (23) Cu aceasta relatie Ostwald a determinat experimental constanta de ionizare Kd, aratand ca activitatea chimica a electrolitilor in solutie gaseste o expresie cantitativa in valoarea constantei Kd in tabela 30 se dau rapoartele de conductivitate la 18°C pentru o serie de electroliti de valenta diferita si pentru concentratii diferite Se poate observa ca electrolitii avind aceeasi valenta au rapoartele de conductivitate foarte apropiate, in special in solutii diluate Rapoartele de conductivitate ale electrolitilor cu valenta ridicata sint mai mici decit ale electrolitilor uni-univalenti luati la aceleasi concentratii; in sfirsit, se mai poate observa ca electrolitii slabi (acidul acetic si amoniacul) se deosebesc net de acizii si bazele tari si de majoritatea sarurilor minerale Pentru electrolitii tari aceste valori reprezinta gradul de disociere aparent, asa cum a fost indicat in teoria lui Arrhenius; pentru electrolitii slabi aceste valori reprezinta gradul real de disociere Tabela 30 Raportul de conductivitate al citorva electroliti la diferite concentratii, la 18CC Electrolitul Concentratia 0,001 n 0 01 n 0,1 n 1 n NaCl 0,977 0,936 0,852 0,741 KJ 0,978 0,941 0,869 0,727 NaNOs 0,777 0,932 0,832 0,660 LiJO, 0,970 0,912 0,789 0,643 CaCi2 0,954 0,882 0,264 0,662 Sr (NO,), 0,953 0,871 0,719 0,511 Pb (NO3)2 0,947 0,845 0,635 0,377 Ba (BrO,), 0,947 0 856 — — HCi 0,99 0 972 0,92 — NaOH 0,971 0,933 0,905 K2SO4 0,954 0,872 0,722 0,592 K, (C,O ) 0,960 0,886 0,753 0,643 CuSO 0,862 0,629 0,396 0,309 CdSO 0,850 0,614 0,377 0,277 HCi 0,988 0,972 0,925 0,79 KOH 0,99 0,960 0,90 0,77 CHSCOOH 0,117 0,041 0,013 0,0038 nh4oh 0,118 0,042 0,014 0,0037 CONDUCTiViTATEA ECHiVALENTA 153 Deoarece un acid organic, de exemplu acidul acetic, este disociat 1% in solutie apoasa 0,1 n, urmeaza ca 99% trebuie sa fie sub forma covalenta Tendinta acizilor organici de a lua forma covalenta si pierderea acestei tendinte la sarurile lor metalice se atribuie faptului ca ionul H+ ocupa o pozitie speciala, deoarece numarul electronilor necesari ionului H+ pentru starea lui stabila este doi, adica numarul de electroni pe care el ii capata cind trece din stare ionizata in stare covalenta: H+ + :X Pentru starea stabila un ion metalic insa are nevoie de opt electroni, iar situatia unui ion metalic care dispune de doi electroni parti-cipanti este extrem de nestabila De aceea, transformarea intr-o legatura covalenta va fi cu mult mai usoara in cazul hidrogenului decit in cazul metalelor si, deci, acizii trebuie sa aiba o tendinta mult mai pronuntata decit sarurile de a trece in forma covalenta Bazele cu azot constau dintr-un amestec in echilibru de stari co-valente si electrovalente, atit timp cit un atom de hidrogen este legat la atomul de azot, din cauza tendintei mari a hidroxidului de a forma o legatura covalenta cu hidrogenul; daca, de exemplu, atomul de hidrogen din hidroxidul de trimetil-amoniu este inlocuit printr-o a patra grupa metil, hidroxidul de tetrametil-amomuJ se va disocia in apa tot atit de puternic ca si hidroxidul de sodiu,   influenta temperaturii asupra conductivitatii echivalente limita Conductivitatea echivalenta limita creste cu temperatura dupa relatia cunoscuta: Ao; ѳ = ло;25 , (24) in care Ao: H este conductivitatea echivalenta limita la temperatura Ѳ; Ao; 25 — conductivitatea echivalenta limita la 25°C, iar a si p — constante ale electrolitului (respectiv ale ionilor daca se ia in considerare conductivitatea limita a unui ion) si ale solventului; intr-un interval de temperatura de + 10°C coeficientul P poate fi neglijat in ce priveste coeficientul a, valorile sale sint: pentru acizi 0,0164, pentru baze 0,019, iar pentru saruri 0,022 influenta viscozitatii asupra conductivitatii ionice limita Coeficientul de temperatura al conductivitatii ionice limita este aproximativ egal, in valoare absoluta, cu coeficientul negativ al viscozitatii mediului (ceea ce rezulta si prin faptul ca energia de activare a conduc-tibilitatii solutiilor apoase este aproape egala cu energia de activare a curgerii laminare a apei, care este de 3,8 kcal la 25°C) in consecinta, produsul dintre conductivitatea ionica limita si viscozitatea apei trebuie sa fie constant la diferite temperaturi Datele din tabela 31 pun in evidenta aceasta constanta pentru ionul acetat Aceasta regula, cunoscuta sub numele de regula iui Walden, se aplica bine atit pentru solutii apoase, cit si in solutiile cu solventi neaposi, intr-un interval foarte mare de temperatura 154 CONDUCTiBiLiTATEA ELECTROLitiLOR Tabela 31 Constanta produsului Ai pentru ionul acetat la diferite temperaturi Temperatura, °C 0 18 25 50 75 100 128 156 f7! o 0 366 0,368 0,366 0,368 0,369 0,369 0,369 0,36 Walden si Pisarjevski au stabilit aproape simultan, studiind conductibilitatea iodurii de tetraetil-amoniu in diferiti solventi, ca produsul dintre conductivitatea ionica limita A si viscozitatea П" a solventului este aproximativ constant si nu depinde de natura solventului, adica АіПэ " const (25) in tabela 32 se arata rezultatele obtinute de Walden si Pisarjevski cu iodura de tetraetil-amoniu; viscozitatea este exprimata in poise Tabela 32 Verificarea regulii Walden-Pisarjevski pentru diversi solventi Solventul СН ЭН CH"COCH" CH CN С,Н4С14 CHjNOi C"H,NO, CeH,OH •Mo 0,63 0,66 0,64 0,60 0,69 0,67 0,63 Regula a fost aplicata si la alti ioni in diferiti solventi, asa cum se arata in tabela 33, din care lipsesc datele privind ionii H+ si OH-, a caror comportare diferita este explicata mai departe Tabela 33 Verificarea regulii lui Walden pentru diferiti cationi, la 25°C Solventul Na+ K + Ag+ j- C1O4 Picrat H,0 0,460 0,670 0,563 0,295 0,685 0,606 0,276 CH3OH 0,250 0,293 0,274 0,328 0,334 0,387 0,255 C,HeOH 0,204 0,235 0,195 0,310 0,290 0,340 0,292 CH3COCH3 0,253 0,259 0,284 0,366 0,366 0,275 CHSCN 0,241 0,296 — 0,296 0,347 0,359 0,268 CH3NO, 0,364 0,383 0,326 0 310 0,403 — 0,276 CeHBNO, 0,330 0,322 — 0,366 0,277 NHS (—33°C) 0,333 0,430 0,297 — 0,437 — — Dupa cum se vede din datele tabelei, constanta produselor Л4г|0 este suficienta pentru a arata valabilitatea regulii CONDUCTiViTATEA ECHiVALENTa 155 Admitind aplicabilitatea legii lui Stockes la studiul vitezei ionilor, valoarea At-q0 nu poate fi constanta decit daca raza ionului ramine constanta in diferiti solventi; ionii solvatindu-se in diferiti solventi in grade diferite, dimensiunile ionului vor fi diferite si, prin urmare, nu este de asteptat o confirmare riguroasa a regulii lui Walden Pe de alta parte, legea lui Stockes se aplica miscarii unei particule sferice intr-un mediu compact, cind particula este mare in raport cu moleculele mediului in legatura cu aceasta se observa ca ionii mari, de exemplu ionii de picrat sau tetraetil-amoniu, satisfac mult mai bine regula lui Walden, deoarece pe de o parte au o raza mare, iar pe de alta parte solvatarea lor in diferite medii este neinsemnata La ionii cu dimensiuni mici produsul A#tj0 depinde intr-un grad mai mare de proprietatile solventului, precum si de dimensiunea efectiva a ionului, ca rezultat al solvatarii; de aceea, la acesti ioni constanta produsului A rij este aproximativa Conductivitati ionice limita anormale Valorile conductivitatilor ionice la dilutie infinita (tabela 26) arata ca ionul H+ are o conductivitate ionica foarte mare in raport cu ceilalti ioni Cum conductivitatea ionica este functie de mobilitatea ionului (Ac = Fu), urmeaza ca ionul H+ are o mobilitate mult mai mare decit a celorlalti ioni Se poate admite ca aceasta viteza anormala se datoreste dimensiunii foarte mici a protonului (ionul de hidrogen) insa, chiar aceasta dimensiune mica a ionului H+ determina o puternica interactiune intre el si moleculele polare ale solventului (respectiv ale apei), dupa cum se constata si din marea energie libera de hidratare a protonului (v cap ii, C, Hidratarea ionilor); acest mecanism duce la o puternica hidratare dupa schema H+ + h2o = hso+ cu formarea ionului hidroniu H,O+ Prin urmare, in solutie apoasa ionul de hidrogen nu poate exista liber in solutie, ci legat cel putin cu o molecula de apa Prin aceasta insa raza ionului hidratat va fi aproximativ de aceeasi marime cu a celorlalti ioni hidratati si, prin urmare, ar trebui sa prezinte o mobilitate aproximativ egala Tabela 34 Conductivitatea limita anormala a ionului H" Solventul H,0 CH:,OH CS"5OH СН^СОСНз СН8ѴО4 C HgNO, NH* л Н+Ч" 3,14 0,774 0,641 0 277 0 395 0 03 0 359 Cum se poate observa din datele tabelei 34, ionul de hidrogen nu respecta insa legea lui Walden AH- n0 = const Se constata ca acest produs variaza cu natura solventului in limite foarte largi; el este mult mai mare in solventii care contin in molecula lor grupa OH, 156 CONDUCTiBiLiTATEA ELECTROLitiLOR valoarea cea mai mare fiind la apa si descrescind cu cresterea moleculei in solventii care nu contin in molecula lor grupa OH, ca de exemplu acetona, nitro-metan, nitro-benzen, amoniac lichid etc , valorile produselor AH+ n0 sint aproape constante si foarte apropiate de ale celorlalti ioni (tabela 34) Aceasta comportare anormala se explica prin faptul ca transportul curentului in solventi cu grupa OH, pe linga mecanismul obisnuit se mai face si printr-un mecanism special, asemanator mecanismului con-ductibilitatii dupa Grothus (v in introducere, Stadiile de evolutie ale electrochimie!); acest punct de vedere este sustinut astazi de numerosi cercetatori Daca la o solutie apoasa coritinind ionul H+ se aplica o diferenta de potential, ionii H+ vor transporta curentul in sensul curentului negativ (spre anod) Afara de aceasta insa, sub actiunea cimpului electric, protonul Hj+ al ionului hidroniu НзО+ va trece pe o molecula de apa in directia curentului, unmind aproximativ schema H H H H ii ii H—O—H + O—H -> H—O + H—O—H (26) + + Cu ajutorul valorilor dimensiunilor moleculelor si ionilor, cunoscute in prezent, se poate calcula ca la un schimb de acest tip protonul se deplaseaza cu 0,86 • 10 3 cm, in care timp centrul sarcinii pozitive se deplaseaza in directia curentului cu 3,1 • 10-3 cm Prin urmare, datorita acestui mecanism transportul curentului se face mult mai rapid Dupa cedarea protonului, molecula de apa care a ramas, cum se vede si din schema (26), trebuie sa se roteasca pentru a putea accepta un nou proton Acest mecanism, care explica satisfacator marea mobilitate a ionului de hidrogen prin trecerea protonului de la o molecula de apa la alta si apoi prin rotirea moleculei de apa care a cedat protonul, se aseamana foarte mult cu vechiul mecanism de transport al curentului propus de Grothus Faptul ca si in ceilalti solventi, care au in molecula grupa OH, ionul de hidrogen prezinta mobilitati anormal de mari, se datoreste desigur unui mecanism asemanator si in acest caz trebuie sa se considere ca protonul nu este liber, ci legat de molecula ROH a solventului, formind un ion de hidrogen solvatat ROH^, care in timpul deplasarii poate ceda protonul sau altei molecule dupa schema R R R R ii ii H—O—H + O—H -> H—o + H—O—H 4- + si in acest caz mecanismul este acelasi: cedarea protonului de catre ionul solvatat unei molecule vecine de solvent, apoi rotirea moleculei de solvent care a cedat protonul Mobilitatea protonului scade cu cresterea lungimii radicalului din molecula; acest lucru se explica prin faptul ca la trecerea protonului CONDUCTiViTATEA ECHiVALENTA 157 de pe o molecula pe alta el trebuie sa invinga o bariera energetica care creste cu cresterea lungimii radicalului Pentru solventii care nu au in molecula lor grupa OH, produsul Лн+Па este mai mic, insa mai constant, ceea ce arata ca in acesti solventi mecanismul de conducere a curentului este cel normal si ca vitezele ionilor sint mai apropiate Conductivitatea limita a ionului OH Cum se vede din tabela 26, alaturi de ionul H+, si ionul OH are o conductivitate echivalenta limita anormal de mare in comparatie cu a celorlalti ioni Explicatia este aceeasi ca si la ionul de hidrogen Transportul curentului se face prin doua mecanisme simultane Deplasarea ionului sub influenta cimpului si trecerea ionului OH de la o molecula la alta, dupa schema: H H H h i ii i O + H-0-> O—H + O prin care in acest caz protonul trece de la molecula de apa la ionul OH Cele doua mecanisme, cel al ionului de hidrogen si cel al ionului hidroxil, nu sint identice, deoarece barierele energetice pe care trebuie sa le invinga protonul sint diferite Ar fi de asteptat ca si ionii corespunzatori, RO , sa prezinte o mobilitate mai mare; experimental se constata insa ca mobilitatea acestor ioni nu este mai mare De exemplu, mobilitatea ionului СНзО-" este apropiata de aceea a ionului clor; acest fapt se datoreste barierelor energetice corespunzatoare foarte mari ionii de anilina si piridina au de asemenea o mobilitate normala in solventi corespunzatori in schimb se constata o mobilitate anormala a ionului HSO in H2SO4 concentrat; desigur, aceasta conductivitate ridicata se datoreste tot unui mecanism tip Grothus de transfer al protonului, dupa schema HSOT + H,SO4 -► H2SOt + HSOf influenta solventilor binari asupra conductivitatii ionice limita Conductivitatea ionica limita este functie, dupa cum s-a aratat, de constanta dielectrica, cit si de viscozitatea solventului Prin urmare, conductivitatea ionica limita intr-un solvent binar va trebui sa urmeze caracteristicile celor doua componente ale solventului Cazul cej mai des intilnit este al solventilor formati dintr-un solvent organic si apa in proportii diferite Conductivitatea echivalenta a electrolitilor tari dizolvati intr-un solvent organic cu mici cantitati de apa corespunde, in general, cu variatia viiscozitatii; acizii tari fac exceptie in cazul solutiilor de acizi tari in solventi alcool-apa, se observa la inceput o coborire mult mai mare a conductivitatii echivalente decit aceea datorita modificarii viscozitatii; prin marirea procentului de apa conductivitatea echivalenta incepe sa creasca, apropiindu-se de valoarea conductivitatii echivalente in solutie apoasa in cazul solventului acetona-apa, conductivitatea variaza normal cu viscozitatea me 158 CONDUCTiBiLiTATEA ELECTROLitiLOR diului Urmeaza deci sa admitem ca in cazul acizilor exista si in sol-ventii binari o conductivitate anormala datorita unui mecanism de tip Grothus; in solutie alcoolica ionul H+ exista ca ion ROH   Prin adaugare de apa decurge reactia reversibila: ROH2 + H2O ROH + H,O+ (27) Echilibrul acestui sistem este puternic deplasat spre dreapta, deoarece o parte insemnata din ionii ROH+ trec in ionii H3O+ Spre deosebire-de ROHo+, ionul НзО^- nu are o conductivitate anormala in solutie alcoolica, deoarece in acest caz protonul ar fi trebuit sa treaca de la НзО  la ROH, iar starea de echilibru a sistemului arata ca acest proces este lent Urmeaza ca prin adaugare de apa la solutia alcoolica-acida, ionul cu conductivitatea anormala este inlocuit cu ionul НзО+ сате are conductivitate normala; de aceea, conductivitatea scade apreciabil Pe masura ce procentul de apa se mareste, trecerea protonului la molecula de apa este mai sigura si conductivitatea creste, cu atit mai mult cu cit procentul de apa al solventului este mai mare Conductivitatea limita a ionului se poate calcula din valoarea micsorarii conductivitatii, obtinuta prin mici adaosuri de apa Astfel, conductivitatea limita a ionului H;!O+ intr-o solutie alcoolica de HCi este de 16,8 Й-1 • cm2, la 25°C, adica aproximativ egala cu conductivitatea limita a ionului Na+, care este 18,7 • cm2, la 25°C Urmeaza deci ca ionul H3CU intr-o solutie de alcool etilic are o cnductivitate ionica limita normala C TEORiA MODERNA A CONDUCTiBiLiTatii interactiunile electrostatice si viteza ionilor Conductivitatea echivalenta a unui electrolit este functie, cum s-a aratat, de numarul de sarcini pe unitatea de volum si de viteza ionilor Pentru un acelasi electrolit valoarea sarcinii electrice ramine constanta; in cazul cind conductivitatea echivalenta variaza cu concentratia, aceasta arata ca s-a produs fie o schimbare a numarului ionilor pe unitatea de volum, fie o schimbare a vitezei ionilor, sau o schimbare simultana a ambilor factori in primul stadiu al teoriei disociatiei se presupunea ca vitezele ionilor sint constante la orice concentratie si, prin urmare, variatia lui A depinde numai de concentratie; in consecinta, variati lui A este o urmare a variatiei gradului de disociere La dilutie infinita toti electrolitii -sint complet disociati; daca viteza ionilor nu variaza cu concentratia solutiei, atunci raportul A Ao va reprezenta chiar gradul de diso-' ciere, asa cum s-a dedus prin ecuatia (21) Mult timp aceasta relatie a fost considerata perfect valabila Numeroase cercetari experimentale (v si cap V, Migratia ionilor) au aratat insa ca viteza ionilor variaza cu concentratia; prin urmare, devierea raportului A Ao de la unitate, pe masura cresterii concentratiei, nu poate fi atribuita numai scaderii gradului de disociere TEORiA MODERNA A CONDUCTiBiLiTatii 159 in cazul solutiilor electrolitilor tari, in care concentratia ionica este mare, interactiunea electrostatica a ionilor cu sarcini contrare va duce desigur la o micsorare insemnata a vitezei ionilor, o data cu cresterea concentratiei solutiei; in aceste conditii raportul A Ao numai are nici o legatura cu disociatia si semnificatia sa actuala nu reprezinta decit un ordin de marime oarecare in solutiile electrolitilor slabi, numarul ionilor in unitatea de volum este relativ mic si actiunile interionice neinsemnate; in acest caz viteza ionilor variaza putin cu concentratia si, deci, raportul A Ae da cu o aproximatie suficient de buna valoarea gradului de disociere, insa, chiar si in acest caz este necesara o corectie a actiunilor interionice Daca se porneste de la relatia (21) a(u + v)F A (u + v)F Ao tinind seama ca vitezele la dilutie infinita uo si vo sint diferite de vitezele и si v la concentratii finite, relatia adecvata ar fi Deoarece in cazul electrolitilor slabi se poate considera uo + vo u + v, gradul de disociere a este aproximativ egal cu raportul con-ductivitatilor echivalente Relatiile cantitative ale conductivitatii echivalente la electrolitii tari trebuie, deci, sa ia in considerare toti factorii care pot influenta viteza ionilor in solutie si, in primul rind, actiunile electrostatice interionice, care conduc la formarea atmosferei ionice Fig 38 Deplasarea ionului central in raport cu atmosfera ionica Viteza ionilor si atmosfera ionica; timp de relaxare Simetria sferica a atmosferei ionice ramine neschimbata numai atit timp cit echilibrul static al solutiei de electrolit nu este influentat de o forta exterioara , de exemplu un cimp electric care sa provoace miscarea ionului in solvent Cind ionul incepe sa se deplaseze sub influenta unui cimp electric, simetria atmosferei ionice se strica; daca ionii pozitivi se deplaseaza, de exemplu, spre dreapta (fig 38), fiecare ion trebuie sa restabileasca atmosfera sa ionica din partea dreapta, in timp ce in partea stinga densitatea sarcin paritia atmosferei ionice nu sin deosebite; aceste viteze nu pot fi infinit de mici Viteza cu care se reface atmosfera ionica in partea dreapta si dispare in partea stinga se caracterizeaza deci printr-o diferenta de timp, scade continuu Restabilirea si dis-simultane, ci se petrec cu viteze 160 CONDUCTiBiLiTATEA ELECTROLitiLOR numita timp de relaxare al atmosferei ionice Dependenta de timp a vitezei de disparitie a atmosferei ionice are un caracter exponential si de aceea revenirea la asezarea neregulata a ionilor se produce asimptotic Prin urmare, timpul necesar pentru disparitia completa a atmosferei ionice este teoretic infinit de mare: s-a putut arata insa ca, de fapt, dupa deplasarea ionului central sub actiunea curentului electric, atmosfera ionica dispare practic intr-un interval de timp de 4qt, unde t este timpul de relaxare al atmosferei ionice, iar q este o marime de forma Pentru un electrolit binar uni-univalent z+ = z = 1 si q = 0,5; atunci timpul de disparitie a atmosferei ionice este 2 t Cind un ion (de exemplu un cation) cu valenta z se deplaseaza in solutie cu o viteza constanta u, sub actiunea unei forte electrice "zV (unde V este gradientul de potential aplicat), aceasta forta trebuie sa se echilibreze cu forta de rezistenta Ku a ionului, unde К este coeficientul aditiv de frecare, iar и — viteza constanta a ionului, adica ezV = Ku, de unde (30) Daca gradientul de potential este 1 V cm, V = 1 300 CGS e s ; viteza ionului (de exemplu a cationului), u, este egala prin definitie cu ^ ciF, unde, cum se stie, Ae este mobilitatea cationului la dilutie infinita Deci K=-^=15,4- 10-’ — 300Af Ac (31) Timpul ai celor doi de relaxare t este legat de coeficientii de frecare Kc si K( ioni ai unui electrolit binar prin expresia 2KcKc (32) Ka "H Kc Debye si Falkenhagen; x are aceeasi semnificatie ca in istic al lui Debve-Hiickel si reprezinta inversul grosimii at- stabilita de calculul sta mosferei ionice (k este constanta lui Boltzmann, iar T — temperatura absoluta) Folosind valoarea lui К din relatia (31) si tinind seama ca pentru un electrolit binar z+ = z , iar Ae-|-A4i = A (conductivitatea echivalenta a electrolitului), ecuatia (32) se transforma in i = 30,8 - 10-9 — - — |s| (33) Л Hx TEORiA MODERNA A CONDUCTiBiLiTatii 161 inlocuind pe 1 x prin valoarea sa pentru solutii apoase, la 25°C, din relatia (80) cap iV rezulta 1 4,31 • 10-8 -= - * (SCfZf’) 2 de unde in care c este concentratia solutiei in moli litru Daca se admite valoarea conductivitatii echivalente limita egala aproximativ cu 120 2 1 • cm2 la 25°C, relatia (34) se reduce la |s| (35) cz Deci, in cazul electrolitilor binari, conform relatiei (35) timpul de relaxare este invers proportional cu concentratia solutiei si valenta ionilor in tabela 35 se dau timpii de relaxare ai citorva electroliti in solutii apoase, la concentratia de 0,001 n Tabela 35 1 impui de relaxare in solutii apoase al citorva electroliti Electrolitul t s Temperatura, °C Electrolitul t s Temperatura, °C KCi 0,553 • 10 7 18 CdSO4 0,315 • iO-7 18 HCi 0,189 • iO"7 18 LaC's 0,207 • 10-7 18 LiCl 0,732 • iO"7 18 K (Fe(CN) l 0,103 • io-7 25 MgCi, 0,323 • 10-7 18 Ca, [Fe (CN) l 0,113 • 10-7 25 Pentru electrolitii uni-univalenti, la concentratia 0,1 n, 0,01 n si 0,001 n, timpii de relaxare au aproximativ valorile 0,6 • iO 9, respectiv 0,6 • 10-8 si 0,6 • iO"7 Ecuatia conductivitatii echivalente Debye-Hiickel-Onsager La stabilirea unei relatii cantitative intre conductivitatea echivalenta si concentratie trebuie sa se tina seama de toti factorii care pot frina deplasarea unui ion sub actiunea cimpului electric: atractii electrostatice, forte de frecare si actiunea atmosferei ionice Atmosfera ionica care inconjoara ionul in miscare este asimetrica datorita timpului de relaxare finit, astfel incit densitatea sarcinii din spatele ionului este mai mare decit cea din fata lui; deoarece sarcina totala a atmosferei ionice este de semn contrar ionului central, in spatele ionului in miscare va fi un surplus de sarcini de semn contrar, care vor produce o frinare in viteza ionului ce se deplaseaza sub influenta cimpului electric Aceasta actiune de frinare asupra vitezei ionului, datorita asimetriei atmosferei, a fost numita efect de asimetrie sau efect de relaxare ] 1 — Electrochimie — Principii Teoretice 162 CONDUCTiBiLiTATEA ELECTROLitiLOR Debye si Hiickel au calculat forta de relaxare fr datorita efectului de asimetrie, pe baza calculului atractiilor electrostatice: Onsager, tinind seama si de miscarea browniana, a modificat relatia dedusa de acestia, obtinind in forma finala e3z,x 6DkT wV, (36) in care D este constanta dielectrica, q are iar w este dat de expresia valoarea data de relatia (29), W = Z + Z- Un alt factor de frinare a miscarii ionului in solutie este tendinta atmosferei ionice, impreuna cu moleculele sale de apa legate prin hidratarea ionilor, sa se deplaseze sub actiunea cimpului electric in sens contrar celui in care se misca ionul central cu moleculele sale de apa antrenate prin hidratare ionul central se gaseste in acest fel sub actiunea unei forte de frinare complimentara, a carei influenta este echivalenta cu cresterea viscozitatii solventului; aceasta actiune a fost numita efect electroforetic, deoarece este analoga cu rezistenta pe care o intimpina particula coloidala in miscarea sa in cimpul electric Debye si Hiickel au calculat fortele de frinare a ionului presupu-nind ca se poate aplica ionului relatia lui Stockes; Onsager a obtinut acelasi rezultat pe alta cale, aratind ca nu trebuie sa se considere absolut necesara aplicarea relatiei lui Stockes in imediata apropiere a ionului Expresia stabilita de Debye-Huckel-Opsager pentru forta electroforetica feif este felf= K,V, (37) unde e, z;, x si V au semnificatiile cunoscute, и este viscozitatea mediului si Ki — coeficientul de frecare al ionilor i; este important de observat ca in ambele expresii ale fortelor de frinare intra factorul x, care cuprinde la rindul sau pe V ц Forta de deplasare a ionului fz,V (unde V este gradientul de potential) va trebui sa echilibreze toate fortele de frinare din solutie, adica forta de frecare KiUi, forta de relaxare si forta electroforetica; prin urmare "fV =   V+^-K,V (38) Daca se rezolva aceasta relatie in raport cu Аіэ tinind seama ca A1==au;F si Ao — u0F se gaseste, facind pentru simplificare aproximatia ca electrolitul este complet disociat, expresia lui A; Cum conductivitatea echivalenta este o functie aditiva a conductivitatilor ionice, se ajunge la relatia Л [29,15(z++ z ) , 0 1 (DT?^ 9,90-iO5 1   -r-— (39) TEORiA MODERNA A CONDUCTiBiLiTatii 163 in cazul unui electrolit uni-univalent z+ = z — 1, iar w = 2 — V 2, si ecuatia se reduce la in care c este concentratia in moli litru Relatiile (39) si (40) explica cresterea conductivitatii echivalente in functie de dilutie, prin variatia vitezei ionilor sub influenta fortelor interionice; ele sint cunoscute sub numele de ecuatia conductivitatii echivalente Debye-Hiickel-Onsager Trebuie sa se faca urmatoarele observatii: a) Relatia Debye-Hiickel-Onsager se bazeaza pe ipoteza disociatiei complete a electrolitului; ea trebuie considerata ca o lege limita, aplicabila numai solutiilor diluate, deoarece calculul se bazeaza pe aproximatii care limiteaza valabilitatea relatiei b) Variatia lui A se determina cu ajutorul termenilor din paranteza; primul termen reprezinta efectul legat de forta electroforetica, iar al doilea — efectul fortei de relaxare c) Pentru un solvent dat, la temperatura determinata, valoarea fortelor interionice creste cu cresterea valentei ionilor si cu cresterea concentratiei electrolitului Verificarea si abaterile ecuatiei Debye-Hiickel-Onsager Pentru un electrolit uni-univalent relatia (40) se poate scrie sub forma simpla Л^л"—(Л + ВА0)Ѵ7, (41) care este identica cu relatia empirica a lui Kohlrausch (10), stabilita de acesta pe cale experimentala Marimile A si В sint constante universale corespunzind expresiilor д — 82-4 j B 8 20 • 105   (ОТ)Ч’ч sl (DT)4’ Ele depind de temperatura si de natura solventului; in tabela 36 se dau valorile lui A, B, D si pentru diferiti solventi, la temperatura de 25°C Verificarea ecuatiei pentru electroliti in solutii apoase a aratat urmatoarele: Pentru electrolitii uni-univalenti ecuatia corespunde foarte bine cu experienta pina la concentratia de 0-,002 n; rezultate bune se obtin si cu electrolitii uni-bi sau bi-univalenti, insa in cazul electrolitilor cu valente asimetrice ecuatia se verifica numai pina la o concentratie de 0,4 • iO4 val 1 in cazul electrolitilor bi-bivalenti se observa abateri mult mai importante; reprezentarea grafica a lui A in functie de V c nu mai este o linie dreapta, ci o curba Se admite, dupa forma curbelor, ca abaterea ar putea fi explicata printr-o disociatie incompleta la concentratia respectiva 164 CONDUCTiBiLiTATEA ELECTROLitiLOR Ecuatia se verifica mai putin bine in mediile neapoase Solutiile de cloruri, tiocianati etc in alcool metilic verifica bine relatia, insa abaterile devin cu atit mai mari cu cit constanta dielectrica este mai mica, in special la solventii care nu au in constitutia lor grupa OH Aceste abateri se pot explica prin faptul ca multi elec- Tabela 36 Constantele Debye-Huckel-Onsager in diferiti solventi, la 25°C Solventul D i) • ic* A в Apa 78,5 8,95 60,20 0,299 Alcool metilic 31,5 5,45 156,1 0,923 Alcool etilic 24,3 10,8 89,7 1,33 Acetona 21,2 3,16 32,8 1,63 Acetonitril 36,7 3,44 22,9 0,716 Nitro- benzen 34,8 18,3 44,2 0,776 troliti tari se comporta in solventii cu constanta dielectrica joasa ca electroliti slabi, deci incomplet disociati; in acest caz este usor de inteles ca valorile experimentale vor prezenta abateri mari in raport cu valorile teoretice corespunzind relatiei lui Onsager Abaterile de la relatia lui Onsager se pot imparti in doua grupe, dupa cum rezultatele obtinute sint mai mari sau mai mici decit cele prevazute ' a) Rezultatele obtinute sint mai mari decit cele prevazute Aceasta se datoreste in special simplificarilor admise in deducerea ecuatiei Shedlowsky a adus relatiei (41), pusa sub forma л + -iV 1 - Byc o corectie empirica, continind marimile c si ig c: Л, = '' ' '' V,‘;  Cc - Dc lg c + Ec', (42) 1 — Byc in care C, D si E sint constante empirice in unele cazuri, D si E au valori foarte mici si relatia (42) se reduce la Ло = Л+ У  ССі • l — Вус care se verifica bine chiar pentru solutii mai concentrate b) Rezultatele obtinute sint mai mici decit cele prevazute Aceasta se poate explica usor prin faptul ca electrolitul tare nu este complet disociat Pentru o reprezentare corecta a relatiei va trebui sa se tina seama de numarul real de ioni care transporta curentul, adica de gradul de disociere a Ecuatia (41) devine in acest caz: A = a [A" — (A -f- ВЛ0)| д ас, (44) care se scrie uneori sub forma A =a V, (45) unde A'= [Ло — (Л + 5A0) | У ac reprezinta conductivitatea echivalenta a unui echivalent-gram de "ioni liberi", adica "concentratia ionica reala" a solutiei TEORiA MODERNa A CONDUCTiBiLiTatii 165 Ecuatia (45) arata ca gradul de disociere a trebuie sa fie egal cu A Az, si nu cu A Ao cum a fost propus de Arrhenius; in acest caz Л Л' este mai apropiat de unitate decit raportul de conductivitate A Ao La electrolitii slabi gradul de disociere fiind mic, ac este si el mic; in acest caz se poate considera deci A " A' Multi electroliti tari simpli, in solutii apoase sau in alcool metilic, nu sufera acest tip de abateri, chiar la concentratii mai mari, ceea ce arata ca pot fi considerati ca disociati aproape complet; in aceasta grupa intra, de exemplu, halogenurile alcaline Constanta de disociere Conform legii dilutiei, constanta de disociere in functie de conductivitatea echivalenta a fost data in relatia (23): (46) Kd = — ’ Ao (Ao —A) valabila pentru solutiile electrolitilor slabi Substituind in aceasta relatie pe Ao cu A' se obtine in care A' pentru diferite concentratii poate fi dedus din ecuatia lui Onsager Aceasta ecuatie se verifica exact la toti electrolitii slabi, in special in solutii diluate; abaterile observate in cazul solutiilor mai concentrate se datoresc in parte neaplicabilitatii legii limita in acele conditii de concentratie, iar pe de alta parte — schimbarii proprietatilor mediului (de exemplu a constantei dielectrice) prin marirea concentratiei Ecuatia (46) se aplica electrolitilor slabi, deoarece in solutiile acestora, chiar la concentratii mai mari, taria ionica nu depaseste valoarea 0,04, peste care legea limita Debye-Huckel nu mai este aplicabila in cazul electrolitilor tari aceasta relatie nu se poate aplica decit solutiilor foarte diluate; pentru solutii mai concentrate trebuie sa se faca corectia trecind de la concentratie la activitatea solutiei Daca se tine seama ca intre constanta adevarata de disociere si constanta aparenta Kd exista relatia Kd = Kdfc fA  !cap iV relatia (65)], inlocuind produsul coeficientilor de activitate cu patratul coeficientului mediu de activitate yL, relatia (46) devine: (47) elec-arata daca А' (Л — A) ’ Exactitatea acestei relatii a fost confirmata pentru o serie de troliti tari, cum se vede din datele cuprinse in tabela 37, ceea ce ca legea actiunii maselor poate fi folosita si la electrolitii tari se iau in considerare abaterile datorite actiunilor interionice, lucru de care teoria clasica a lui Arrhenius nu a tinut seama Conductivitatea echivalenta sub curenti de inalta frecventa Existenta atmosferei ionice si a timpului sau finit de relaxare permite cla- 166 CONDUCTiBiLiTATEA ELECTROLitiLOR Tabela 37 Constanta de disociere si coeficientii medii de activitate la electrolitii tari Electrolitul c Л Л' 7± Electrolitul C A A' Y± * Kd KNO3 0,01 0,02 0 05 0,10 0,994 0,989 0,795 0 961 0,916 0,878 0,806 0,732 1,40 1,38 1,32 1,37 AgNO, 0,01 0,02 0,05 0,10 0,50 0,993 0,989 0,973 0 957 0,883 0,902 0,857 0,738 0,723 0,526 1,10 1,31 1,12 1,23 1,18 rificarea fenomenului, inexplicabil in vechea teorie, ca conductivitatea echivalenta creste la frecvente foarte mari ale curentului alternativ Dependenta conductivitatii echivalente de frecventele inalte este cunoscuta sub numele de dispersia conductibilitatii sau efectul Debye-Falkenhagen Daca se aplica unui electrolit o tensiune alternativa de frecventa foarte inalta, astfel incit perioada de vibratie sa fie mai mica decit timpul de relaxare al atmosferei ionice, simetria atmosferei ionice nu va fi distrusa, deoarece ionul central ramine practic nemiscat si atmosfera ionica ramine simetrica Deci, cu cresterea frecventei forta de relaxare dispare total sau partial in consecinta, conductivitatea echivalenta a solutiei trebuie sa fie mai mare pentru curentii de frecventa foarte inalta decit pentru curentii alternativi de joasa frecventa sau pentru curentul continuu Frecventa care poate produce o marire a conductivitatii echivalente este aproximativ 1 t, in care t este timpul de relaxare; dupa cum s-a aratat in relatia (34), pentru un electrolit binar: in acest caz, frecventa f necesara sa produca o conductivitate echivalenta anormala, este f = czA 71,3 • iO"10 Lungimea de unda corespunzatoare, in cm, se obtine impartind viteza luminii, adica 3 • 1010 cm s, la iO2 se obtine lungimea de unda a, in czA Pentru un electrolit uni-univalent de dispersie apare la o lungime de unda de 20 m sau mai mica Cu cit valenta ionului si concentratia sint mai mari, cu atit va fi mai mica lungimea de unda necesara pentru aparitia fenomenului de dispersie Concluziile teoretice asupra dispersiei conductibilitatii sub curentii de inalta frecventa au putut fi confirmate si experimental prin incercarile lui Sac k; primele incercari s-au facut asupra solutiilor de clorura de potasiu la concentratii iO 2, iO-3 si iO-4 mol 1 si apoi pen- |Hz| (48) aceasta frecventa; impartind cu metri: (49) la concentratia 0,001 m, efectul TEORiA MODERNA A CONDUCTiBiLiTatii 167 tru solutiile altor electroliti cu valente diferite, pentru concentratii de iO-4 mol 1 Din rezultatele obtinute se vede ca efectul de asimetrie al atmosferei ionice dispare pe masura ce lungimea de unda este mai mica (respectiv frecventa mai inalta); acest efect nu se observa pina ce nu se atinge o lungime de unda suficient de mica Conform relatiei (49), cu cit concentratia este mai mare, cu atit lungimea de unda necesara este mai mica, dupa cum se confirma experimental pentru clo-rura de potasiu (fig 39, a) in figura Art   Ar2 reprezinta raportul intre dispersia conductibilitatii sub un curent alternativ de frecventa foarte mare si dispersia conductibilitatii sub un curent de frecventa mica Cu cit valenta este mai mare, cu atit variatia conductivitatii echivalente pentru aceeasi frecventa este mai mica, cum arata datele experimentale din fig 39, b Fig 39 Dispersia conductibilitatii: a — la solutii de clorura de potasiu de concentratii diferite; b — la solutii de diversi electroliti Efectul de dispersie se masoara de obicei prin comparatie cu efectul asupra solutiilor de clorura de potasiu; s-au obtinut rezultate care concorda cu teoria, pentru o serie de electroliti de valenta diferita Lungimea de unda necesara scade cu ridicarea temperaturii sau cu micsorarea constantei dielectrice, ceea ce confirma deducerile teoretice Conductivitatea echivalenta la tensiuni foarte inalte ale curentului Un fenomen analog celui precedent si care pare neexplicabil in teoria clasica a conductibilitatii se petrece cind un electrolit este supus actiunii unui cimp electric foarte intens Cind tensiunea aplicata este de aproximativ 20 000 V cm, ionul se deplaseaza cu o viteza de aproximativ 1 m s si, in acest fel, in timpul de relaxare el parcurge un drum care depaseste de citeva ori grosimea efectiva a atmosferei ionice in consecinta, ionul care se deplaseaza nu mai este influentat de atmosfera ionica deoarece aceasta nu mai are timpul sa se formeze in aceste conditii, atit efectul de relaxare, cit si efectul electroforetic scad mult si, la tensiuni foarte inalte, trebuie sa dispara in acest caz conductivitatea echivalenta la orice concentratie va fi mai mare decit la tensiunile joase Acest fenomen, observat de W i e n inca inainte de a i se putea da o interpretare teoretica, poarta numele de efectul Wien 168 CONDUCTiBiLiTATEA ELECTROLitiLOR Efectul Wien este cu atit mai pronuntat, cu cit concentratia solutiei este mai mare, adica cu cit actiunea fortelor interionice, datorita atmosferei ionice, este mai mare; concluziile teoretice au fost confirmate si experimental Valoarea conductivitatii echivalente variaza si in functie de valenta ionilor in fig 40 se reprezinta variatia conductivitatii echivalente a patru electroliti, care la tensiuni joase au conductivitati echi- valente egale Conductivitatea echivalenta creste cu gradientul de potential aplicat, cu atit mai mult cu cit valenta ionului este mai mare La gradiente de potential depasind 20 000 V cm, conductivitatea echivalenta tinde spre limita, deoarece efectul de relaxare si cel electroforetic dispar complet Experimental s-a stabilit ca efectul Wien, la acizi si baze slabe care sint destul de putin disociate, este de  00000 200000 V cm citeva ori mai mare decit era de asteptat din cercetarile teoretice; pe Fig 40 Efectul Wien la electroliti de alta parte, aceasta abatere creste cu tipuri de valente diferite cu tensiunea aplicata solutiei Explicarea pare a fi urmatoarea Este evident ca un cimp electric de intensitate foarte ridicata poate provoca o disociatie alternativa a moleculelor acidului, ceea ce provoaca o marire a gradului de disociere si, in consecinta, si o marire a efectului Wien; acest fenomen este cunoscut sub numele de efect de disociere sub actiunea cimpului in cazul electrolitilor tari, complet disociati, conductivitatea echivalenta la tensiuni foarte inalte este apropiata de valoarea sa la dilutie infinita Explicarea fenomenului de dispersie a conductibilitatii si a efectului Wien, relatiile cantitative stabilite pentru studiul lor, precum si verificarea experimentala a ecuatiilor stabilite sint o noua dovada asupra justetei teoriei actiunilor interionice si a existentei atmosferei ionice ce inconjoara fiecare ion; de aceea, aceasta teorie este considerata astazi ca singura care explica in mod satisfacator actiunea ionilor in solutie D ANALiZA CONDUCTOMETRiCa Numeroase reactii chimice ca, de exemplu, reactiile de precipitare, de neutralizare, reactiile de saturatie si, in general, diversele schimburi de ioni care se produc cind se amesteca doua solutii, sint insotite de variatia mai mult sau mai putin accentuata a conductivitatii acestor solutii; pe acest fenomen se bazeaza in esenta analiza coriductometrica sau conductometria ANALiZA CONDUCTOMETRiCa 169 Principiul metodei Daca in solutia unui electrolit se introduce cu incetul un reactiv titrat, convenabil ales, care sa scoata din solutie unul din ioni, inlocuindu-1 cu un ion cu conductivitate mai mica, conductivitatea (conductibilitatea specifica) solutiei va scadea pe masura adaugarii de reactiv Cind ionul este complet precipitat, conductivitatea solutiei trece printr-un minim; continuind sa se adauge reactiv, con- y ductivitatea creste din nou Se poate explica usor mecanismul detitrare luind ca exemplu titra- к * rea unui acid tare (de exemplu HC1)     cu o baza tare (de exemplu NaOH);     reactia de neutralizare este     (H+ + СГ) + (Na+ + OH") = = Na+ + СГ + Н2О —Punct fina f Prin titrare, ionii H+ cu conduc- J tivitate ionica foarte mare sint blo- -Rea iiv mlr——— cati in molecule de apa nedisociate si locul lor este ocupat de ionii Na+ Fig 41 Curba de titrare conducto- cu conductivitate ionica mica La metrica punctul de neutralizare se obtine conductivitatea minima;, continuind adaugarea de baza se introduc in solutie ioni OH in cantitate din ce in ce mai mare Acesti ioni, avind o conductivitate ionica mare, conductivitatea solutiei va creste pe masura ce se adauga o noua cantitate de reactiv Reprezentind grafic conductivitatea solutiei de titrat in functie de volumul reactivului adaugat se obtine curba din fig 41 Stabilind astfel conditiile de lucru incit variatia volumului solutiei sa fie neglijabila, conductivitatea solutiei va fi o functie liniara de cantitatea de reactiv adaugat; in aceste conditii fig 41 consta din doua drepte care se intersecteaza la punctul de echivalenta Cunoscind cantitatea de reactiv introdus si ecuatia reactiei chimice, se poate determina cantitatea de sare titrata, folosind ca indicator in locul indicatorilor de culoare variatia conductivitatii solutiei Prin analiza conductometrica se pot obtine rezultate foarte exacte, daca masuratorile sint facute cu atentie, luindu-se anumite precautii ca, de exemplu, mentinerea temperaturii constante si o variatie cit mai mica a volumului solutiei Reactivi La determinarile conductometrice se folosesc solutii cit mai diluate si reactivi de titrare cit mai concentrati, deoarece o variatie mare de volum in timpul titrarii influenteaza concentratia ionica a solutiei si, in consecinta, falsifica valorile conductivitatii Se intrebuinteaza, de obicei, solutii de concentratie 0,002—0,001 n; de altfel, metoda conductometrica este specifica pentru titrarea solutiilor foarte 170 CONDUCTiBiLiTATEA ELECTROLitiLOR diluate si, in cazul titrarii acizilor tari, se poate lucra cu solutii pina la o concentratie de 0,0001 n De asemenea, pentru a evita necesitatea de a tine seama de variatia volumului, la titrare se folosesc reactivi mult mai concentrati; de obicei, concentratia reactivului trebuie sa fie de cel putin 10 ori mai mare decit a solutiei de analizat; concentratia reactivului variaza, dupa caz, intre 0,1 si 0,01 n Pentru introducerea reactivului se intrebuinteaza microbiurete foarte inguste, cu un volum de 2 ml, divizate in sutimi de mililitru si permitind citirea unei jumatati de sutimi Reactivul de titrare trebuie astfel ales, incit ionul care ramine in solutie in locul ionului blocat prin reactia de titrare sa aiba o mobilitate cit mai mica; in felul acesta conductivitatea solutiei scade pe masura ce titrarea inainteaza in cazul neutralizarilor, in special al titrarii acizilor tari cu baze tari, nu sint necesare precautii deosebite, deoarece ionii H+ sau OH- sint blocati sub forma de molecule de apa nedisociate, iar locul lor este ocupat de ioni cu mobilitate mult mai mica decit a ionilor H+ si OH in cazul reactiilor de precipitare, ionul reactivului, care ramine liber in solutie in locul ionului precipitat, trebuie sa aiba o mobilitate mai mica si deci sa fie mai putin conductor Astfel, pentru a precipita ionul Ba2+ se va intrebuinta ca reactiv sulfatul de litiu sau sulfatul unei baze organice; pentru a precipita ionul SO^  se va intrebuinta acetatul de bariu sau benzidina etc Deoarece, in general, conductivitatea solutiei (la dilutii mai mari) variaza liniar cu concentratia, este suficient sa se faca 8—10 determinari care sa cuprinda portiunea dinainte si de dupa punctul final; punctul de intersectie a celor doua drepte, de panta diferita, corespunde cu punctul de echilibru al reactiei Nu se folosesc punctele care nu se incadreaza in cele doua ramuri ale curbei Fenomenele secundare pot transforma acest punct intr-o curba mai mult sau mai putin prelungita spre cele doua parti, de exemplu in cazul neutralizarii acizilor sau bazelor slabe, la hidroliza unei sari formata dintr-o baza slaba si un acid tare si in cazul precipitatelor care sint solubile intr-o oarecare masura Hidroliza dauneaza numai cind atinge valoarea enorma de 20%; solubilitatea precipitatelor se poate micsora adaugind alcool la solutia de analizat Determinarea experimentala Vasele de conductibilitate folosite la titrare au o forma oarecum adaptata acestui tip de masuratori; conditia principala este ca electrozii sa fie asezati vertical, pentru ca sa nu impiedice amestecarea reactivului cu solutia de analizat introdusa in vas Electrozii sint formati din doua placi de platina platinata Pi si P2, cu diametrul de aproximativ 10—20 mm, asezate vertical, fata in fata, la o distanta determinata Conexiunea celulei de conductibilitate cu puntea se face cu ajutorul celor doua brate laterale care fac legatura in interior cu electrozii (fig 42) Vasul este fixat cu ajutorul unui suport special, ininun termostat cu apa sau cu ulei, care mentine temperatura de lucru constanta ANALiZA CONDUCTOMETRiCa 171 Pentru masurarea conductivitatii se poate folosi o punte Kohlrausch clasica (fig 30) sau orice punte obisnuita in majoritatea cazurilor nu se cer masuratori de mare precizie, pentru ca nu intereseaza valoarea intrinseca a conductivitatii 7, ci numai variatia sa in functie de concentratie; de aceea s-au construit dispozitive de lucru mai comode, dar cu un grad de precizie mai redus De exemplu, aparate la care in locul telefonului se foloseste un dis Fig 42 Celula de titrare conductometrica: Pi, P2 — electrozi Fig 43 Schema instalatiei de titrare conductometrica, alimentate cu curent alternativ: T — transformator; G — galvanometru; D — redresor; A, B, — sunturi; C — vas de conductibilitate pozitiv vizual, aparate in cate se masoara cu un ampermetru asezat in serie intensitatea curentului alternativ care trece prin celula; daca tensiunea curentului este constanta, conform legii lui Ohm, intensitatea curentului este direct proportionala cu conductivitatea circuitului Pentru scopuri analitice este necesara numai cunoasterea variatiei conductivitatii in timpul titrarii, respectiv variatia intensitatii curentului sub tensiune constanta Un astfel de dispozitiv este reprezentat in schema din fig 43; ca sursa de curent alternativ se foloseste curentul de retea, trecut printr-un transformator T pentru a reduce tensiunea la 3—5 V Secundarul transformatorului este legat in circuitul de titrare format din vasul de titrare C, galvanometrul G pentru curent alternativ si redresorul D Rezistentele A si B, de 400 Q fiecare, servesc drept sunturi pentru reglarea intensitatii curentului, astfel incit sa corespunda caracteristicilor galvanometrului G Ca redresor poate servi un detector cu ga-lena, sau un redresor cu oxid de cupru sau cu lampi, care redreseaza si amplifica curentul Se pot inlocui, daca este necesar, redresorul D si galvanometrul G cu un miliampermetru pentru curent alternativ Se introduce solutia de titrare in celula de conductibilitate C, se asaza rezistentele A si В in pozitie convenabila si se masoara intensitatea cu ajutorul galvanometrului G; se urmareste apoi variatia intensitatii curentului in timpul titrarii si se reprezinta grafic aceasta variatie in functie de volumul reactivului adaugat Punctul final va fi determinat, cum s-a aratat, de intersectia celor doua ramuri ale curbei de titrare 172 CONDUCTiBiLiTATEA ELECTROLitiLOR Aplicatii Cazurile cele mai des intilnite la titrare sint urmatoarele: i) Titrarea unui acid tare cu o baza tare Aceasta operatie se aseamana in totul cu titrarea acidului clorhidric cu hidroxid de sodiu, descrisa mai sus; solutia acida schimba ionii H+ cu ionii B+, care fiind mai putin mobili fac sa scada conductivitatea solutiei Cind reactia de saturare este terminata, prin adaugare ulterioara de baza la ionii B+ A  ai solutiei se introduc ioni B+ OH- si conductivitatea creste repede, ionii OH  fiind foarte mobili Curba ia astfel forma ANB, unde punctul N corespunde punctului de echivalenta (fig 44, a) 2) Titrarea unui acid slab cu o baza tare Fie, de exemplu, sistemul CH3COOH + NaOH Prin saturarea acidului acetic 0,1 n se obtine ramura CN (fig 44,a), deoarece acetatul de sodiu este mult mai disociat decit acidul acetic; la dilutii foarte mari insa, de exemplu 0,0005 n, acidul acetic este aproape complet disociat si atunci ramura CN corespunzind saturatiei se apropie de ramura AN a acizilor tari 3) Titrarea unui amestec de acid tare si acid slab Mersul curbei de saturatie (fig 44,b) da exact cantitatea celor doi acizi in solutie; ea se compune din segmentul CA pentru acidul tare, AN pentru acidul slab si NB pentru excesul de baza, dupa ce s-a depasit punctul neutru Astfel, cu ajutorul unei baze tari, se pot deplasa bazele slabe dintr-o sare a lor cu un acid tare; de exemplu, adaugind NaaCCh la o solutie de NH4Ci se obtine curba din fig 43,c Aparitia fenomenelor de hidroliza poate modifica curba de titrare 4) Titrarea unui acid slab cu o baza slaba Prima ramura a curbei de titrare, pina la punctul de echivalenta, va fi ascendenta (fig 44, d); conductivitatea va creste deoarece sarea formata este mult mai disociata; dupa punctul de echivalenta conductivitatea ramine constanta Hidroliza poate denatura titrarea, iar in unele cazuri, ANALiZA CONDUCTOMETRiCa 173 de exemplu la titrarea acidului boric cu amoniac, punctul de echivalenta este complet mascat 5) Reactii de precipitare Dilutia cea mai recomandabila este de 0,002 n Reactivul precipitant trebuie astfel ales incit ionul care ramine liber sa aiba o mobilitate cit mai mica Pentru reactiile in care precipitatul este foarte putin solubil curba ia forma curbei teoretice; pentru reactiile in care precipitatul are un produs de solubilitate mai mare, curba ia forma din fig 45,a Fig 45 Curbe de titrare: a — curba unei reactii de precipitare (precipitat cu produs de solubilitate mare); b — titrarea unui amestec de ioni Ca2+, Sr2‘r, Ba"’+ Se pot doza, de asemenea, fara o separare prealabila, sarurile de calciu, strontiu si bariu in amestec, impartind solutia in trei portiuni egale La prima portiune se adauga doua volume de alcool si cu o solutie de sulfat de litiu se precipita sulfatii ae calciu, strontiu si bariu (curba 1, fig 45,b) in a doua portiune, la care se adauga un volum de alcool, se precipita cromatii de bariu si strontiu (curba 2), iar in a treia portiune, ia care se adauga un volum de alcool, se precipita bariul cu fluosilicat de cupru (curba 3) CAPiTOLUL Vii FORtA ELECTROMOTOARE A ELEMENTE GALVANiCE Procesele electrochimice necesita sau pun in libertate energie electrica; energia electrica exprima produsul dintre forta electromotoare E si cantitatea de electricitate q, adica W = E q in capitolele precedente, studiind procesele de transformare a energiei electrice in energie chimica si legile electrolitilor, s-a luat in considerare numai cantitatea de electricitate Forta electromotoare are insa o importanta fundamentala in electrochimie; studiul sau conduce la cunoasterea mecanismului energetic al reactiilor electrochimice, iar din punct de vedere practic, la determinarea conditiilor de lucru in toate procesele electrolitice Studiul fortei electromotoare este strins legat de fenomenele de transformare a energiei chimice in energie electrica, adica de fenomenele inverse electrolizei; aceste fenomene fac obiectul cap Vii si Viii Forta electromotoare (prescurtat f e m ) reprezinta diferenta de potential E care apare intre doi electrozi, cind acestia nu sint reuniti printr-un circuit exterior (circuit deschis) Elemente galvanice (pile electrice) Dispozitivele in care energia chimica este transformata in energie electrica si, prin urmare, pot produce o forta electromotoare proprie se numesc elemente galvanice sau pile electrice; ele pot fi considerate ca cele mai elementare surse producatoare de curent Prin pila electrica se intelege de obicei un lant electrochimie format din doi conductori electronici (metale) reuniti prin unul sau mai multi conductori ionici (solutii de electroliti) Sa consideram cazul cel mai simplu, cind pila este formata din doi conductori metalici Mx si M , reuniti prin solutia unui electrolit; pila se va nota: Mt ] solutie de electrolit | M , Se numesc electrozi ai pilei sistemele formate din conductorii electronici si solutiile in care acestia sint cufundati; in cazul de mai sus electrozii vor fi Mi | solutie si М2 i solutie La suprafata de separatie a doua faze apare intotdeauna o diferenta de potential; diferenta de potential care se formeaza intre conductorul electronic si cel ionic se numeste potential de electrod si se noteaza cu eX intocmai ca si la electroliza, procesele care se petrec la electrod sint intotdeauna legate de variatia sarcinilor atomilor sau ionilor, ELEMENTE GALVANiCE 175 adica sint fenomene de oxido-reducere; pentru obtinerea curentului este deci necesara obtinerea unei reactii de oxido-reducere, astfel incit procesele de oxidare si de reducere sa decurga separat la cei doi electrozi in felul acesta se creeaza diferente de stare a electrozilor si, deci, acestia vor avea potentiale electrice diferite Daca in pila nu mai sint alte diferente de potential, torta electromotoare a pilei va fi egala cu suma algebrica a celor doua potentiale de electrod Electrodul la care are loc fenomenul de oxidare, unde prin urmare va fi un exces de electroni, este considerat ca electrod negativ-, celalalt electrod, la care are loc un fenomen de reducere, deci o captare de electroni, este electrodul pozitiv al pilei Conventional se considera ca forta electromotoare a pilei diferenta dintre potentialul electrodului pozitiv e+ si potentialul electrodului negativ e , adica   = e+— e (1) Fie, de exemplu, pila Daniel-iacobi — Zn i ZnSO4 : C11SO4 i Cu + formata dintr-o lama de zinc cufundata intr-o solutie de ZnSCh si o lama de cupru cufundata intr-o solutie de CuSO4; cele doua solutii sint separate printr-un perete poros semipermeabil Cind pila debiteaza curent, zincul (electrodul negativ) se dizolva, in timp ce cuprul din solutia de CuSO4 se depune pe cupru (electrodul pozitiv) Reactia chimica care produce curentul in aceasta pila este Zn -f- CuSO4 = ZnSO4 + Cu sau Zn + Cu2+ Cu 4- Zn2+ Daca nu se tine seama de diferenta de potential care apare intre cele doua faze lichide si care poate fi facuta neglijabila, forta electromotoare a pilei va fi E = ecu  ezn Electrodul negativ (in cazul de mai sus, zincul) este anodul pilei, pentru ca procesul electrochimie care se produce este o oxidare, si anume dizolvarea zincului: Zn — 2 s Zn2+; electrodul pozitiv este catodul pilei, pentru ca da nastere unui proces de reducere (descarcarea hidrogenului sau a unui ion metalic) Trebuie sa se remarce ca reactia in pila este inversa reactiei din celula de electroliza in multe elemente galvanice energia electrica este generata de o transformare chimica totala, care poate fi considerata ca suma tu-" iuror proceselor chimice care se petrec in interiorul elementului; un astfel de element este o pila chimica in alte elemente reactia chimica nu este totala, iar procesele la cei doi electrozi sint exact contrare; in timpul functionarii se petrece un transport de materie din solutia mai concentrata in solutia mai di 176 FORtA ELECTROMOTOARE luata in acest caz, energia electrica generata apare ca un rezultat al transformarii rezervei de energie ce insoteste transportul substantei intre cele doua solutii de concentratie diferita; aceste elemente sint cunoscute sub numele de pile de concentratie Pile reversibile si pile ireversibile Din punctul de vedere al reversibilitatii dintre energia chimica consumata si energia electrica generata, pilele se impart in doua grupe 1 Pile ireversibile Elementul clasic din aceasta grupa este pila Volta Zn   H2SO4 solutie | Cu Reactia chimica, generatoare de curent, este Zn + H ,SO4 -> ZnSO4 4- H2 sau Zn + 2H+ -► Zn2+ + H2 in acest tip de pile, reactia electrochimica la electrozi se petrece chiar daca pila nu produce curent (circuitul exterior al pilei "este deschis) Elementele din Aceasta grupa sint ireversibile din punct de vedere termodinamic, deoarece pentru ca sistemul sa fie termodinamic reversibil, starea sa de echilibru trebuie sa poata fi atinsa in orice stadiu; insa, dizolvarea spontana a zincului in contact cu solutia arata ca sistemul nu poate fi echilibrat Daca prin pila Volta se trece un curent exterior cu o f e m foarte putin superioara, in sens opus, in procesul de electroliza care are loc electrodul de cupru se dizolva, iar pe zinc se descarca hidrogen; nu se produce deci reactia inversa aceleia corespunzatoare debitarii curentului electric, deci pila nu se comporta nici din acest punct de vedere, reversibil Pilele ireversibile dau la inceput o forta electromotoare mare, pe care apoi o pierd repede prin polarizare 2 Pile reversibile in aceste elemente, reactia electrochimica la electrozi nu are loc decit cind se inchide circuitul exterior; cantitatea de electricitate produsa este proportionala cu transformarea chimica generatoare de curent, conform legii lui Faraday Tipul clasic al acestei categorii de elemente galvanice este pila Daniel-iacobi Zn | ZnSO4 ; CuSO4 | Cu descrisa mai sus Daca prin aceasta pila se trece in sens contrar un curent electric exterior, cu o f e m foarte putin superioara f e m a pilei, se produce reactia chimica inversa: electrodul de cupru se dizolva in solutia de sulfat de cupru, iar pe electrodul de zinc se depune zincul din solutia de sulfat de zinc Daca curentul exterior este egal cu cel al pilei, aceasta ramine in echilibru si nu produce curent; daca curentul exterior este putin mai slab, pila continua sa produca curent Aceste experiente verifica deci reversibilitatea termodinamica a pilei Trebuie sa se observe ca elementele galvanice ramin reversibile numai cind curentul exterior care traverseaza pila este foarte mic, astfel incit sistemul nu iese in mod practic din starea de echilibru; in ELEMENTE GALVANiCE 177 caz contrar, din cauza unei difuziuni relativ lente apar gradienti de potential care fac ca sistemul sa nu mai poata fi considerat in stare de echilibru Teoretic, se poate spune ca energia electrica maxima, data de un element reversibil, este suficienta, la temperatura constanta, pentru a-1 readuce la starea initiala O pila electrica functionind in aceste conditii produce un lucru maxim si, in consecinta, poate fi studiata din punct de vedere termodinamic Pilele reversibile pot pastra timp indelungat aproape aceeasi forta electromotoare, daca nu au debitat un curent prea puternic Electrozi reversibili Un electrod reversibil termodinamic este format din urmatorul sistem: conductor electronic | conductor ionic, in care starea de echilibru intre electrod si solutia in care este cufundat poate fi atinsa in orice stadiu Se cunosc mai multe tipuri de electrozi reversibili: 1 Electrozi de tipul intii Cei mai simpli electrozi din aceasta grupa sint electrozii formati dintr-un metal cufundat in solutia unei sari a metalului respectiv, de exemplu: Ag | AgNCh; Cu | CuSCh; Au | АиСІз etc Tot din aceasta grupa fac parte electrozii formati dintr-un gaz in contact cu o solutie continind ionii acestui gaz, de exemplu: Нг| H2SO4; Ci2i KCi; O2i KOH in acest caz, electrodul este format dintr-o lama de platina platinata saturata cu hidrogen sau alt gaz si cufundata in solutia ce contine ionii gazului respectiv Electrozii formati dintr-un metal sau din hidrogen gazos in contact cu o solutie avind ioni comuni cu electrodul sint reversibili in raport cu cationul; electrozii formati dintr-un gaz (oxigen, clor, brom etc ) in contact cu o solutie avind ioni comuni sint reversibili in raport cu anionul Procesele care se petrec la electrod in cele doua cazuri sint: — reversibilitatea fata de cation: M M+ + s — reversibilitatea fata de anion: A + s A , directia reactiei depinzind de directia trecerii curentului 2 Electrozi de tipul al doilea Electrozii cei mai importanti din aceasta grupa sint formati dintr-un metal in contact (inconjurat) cu o sare a sa insolubila, cufundat intr-o solutie a unei sari avind acelasi anion cu sarea insolubila; de exemplu: Ag i AgCl i KCi; Hg i Hg2Cl2 | KCi; Hg | Hg2SO4 | K2SO4 etc Acest tip de electrozi se comporta ca si cum ar fi reversibili in raport cu anionul comun, in cazul de mai sus cu ionul Cl  sau SO4 Procesul care are loc la electrod consta fie din trecerea metalului, care formeaza electrodul, sub forma de ioni metalici in solutie si unirea lor cu anionii solutiei formind sare insolubila, fie invers, prin descarcarea ionului metalic si eliberarea anionilor in solutie; astfel, pentru electrodul Ag| AgCl avem Ag (solid) Ag+ + s Si Ag+ + Cl  AgCl (solid) ;2 — Electrochimie — Principii Teoretice 178 FORtA ELECTROMOTOARE Reactia totala de echilibru va fi AgCl (solid) -г e Ag (solid) -}- Cl  O reactie analoga se poate scrie pentru electrozii cu gaz de tipul intiir 1 1 — Cl2 4- e 5* Ci- sau — O2 + H2O + 2s 2 0H  in acest caz insa sursa de ioni nu mai este sarea solida greu solubila Tot ca electrozi de acest tip se oot considera electrozii cu oxid, ca de exemplu electrozii: Sb | БЬгОз | KOH sau Bi i ВІ2О3 | NaOH sau Asi AS2O3i KOH Acesti electrozi sint reversibili in raport cu ionii OH  si, in consecinta, tinind seama de echilibrul de disociere al anei, sint reversibili si in raport cu ionii H+ ai solutiei; acest tip de electrozi vor fi studiati mai amanuntit la determinarea exponentului de hidrogen (pH) in general, toti electrozii de tipul al doilea au o mare importanta practica in electrochimie, pentru ca sint usor de confectionat si usor de manipulat; ei inlocuiesc, de exemplu, foarte usor si simplu electrozii cu halogeni 3 Electrozi de tipul al treilea Electrozii din aceasta grupa, foarte rar intilniti in practica, sint formati dintr-un metal, o sare a sa putin solubila, o alta sare mult mai putin solubila cu acelasi anion ca si prima si, in sfirsit, solutia unei sari metalice avind cationul comun cu al sarii a doua, ca de exemplu Pb i PbC2O4 (solid) i CaC2O4 (solid) ) CaCl2 solutie in acest electrod plumbul trece intii in solutie sub forma de ioni Pb24' care se combina cu ionii CoOj- pentru a forma oxalat de plumb, adica Pb 5* Pb2+ + 2e si Pb2+ + C2O;- 5* PbC2O4 (solid) Prin precipitarea unei parti de C2OJ— din solutie, o parte din СаСзО4 trece in solutie, pentru ca produsul sau de solubilitate ramine neschimbat, adica CaC2O4 (solid) Ca2+ + C,O?- iar reactia totala va fi Pb (solid) + CaC2O4 (solid) PbC2O4 (solid) + Ca2+ + 2e Sistemul se comporta deci ca si cind electrodul reversibil ar fi luat in raport cu ionul Ca2+; acest tip de electrozi prezinta mare importanta cind trebuie sa se realizeze un electrod cu un metal alcalino-pamintos, calciul de exemplu, care este foarte greu de realizat cu cal? ciul metalic 4 Electrozi de tipul al patrulea Acestia sint electrozi de oxido-reducere (redox), formati dintr-un metal neatacabil, in general platina sau aurul, cufundati intr-o solutie care contine un sistem oxido-redu-cator, ca de exemplu: Pt i Fe2+   Fes+ ; Pt | Sn2+   Sn*+ ; Au | Ce3+   Ce*+ etc ELEMENTE GALVANiCE 179 Ca si in cazul electrozilor cu gaz de tipul intii, electrodul metalic joaca rolul de simplu conductor si indicator al starii oxidate si reduse din solutia al carei echilibru este stare redusa stare oxidata + ze, in care z este numarul de electroni de schimb intre starea redusa si cea oxidata Pentru ca acest electrod sa se comporte ca un electrod reversibil, in solutie trebuie sa fie prezente ambele stari ale sistemului Semnul f e m si al potentialului de electrod Pentru stabilirea semnului potentialului electrozilor reversibili se foloseste o notatie conventionala: se ia semnul sarcinii pe care o are metalul in raport cu solutia, conform teoriei tensiunii de disolutie (v mai departe Teoria osmotica) Metalele cu tensiune de disolutie mare (Na, Mg, Zn, Cd, Fe etc ) se vor incarca negativ si vor avea potentiale negative, iar cele cu tensiune de disolutie mica (Cu, Ag, Pt, Au) se vor incarca pozitiv si vor avea potentiale pozitive (v tabela 41) Electrozii cu anioni se incarca pozitiv in raport cu solutia si vor avea potentiale pozitive 1) Sistemele de oxido-reducere se noteaza in mod asemanator cu electrozii de tipul intii si al doilea Sa consideram o pila si cei doi electrozi ai sai; la unul din electrozi are loc o liberare de electroni, la celalalt electrod, o captare de electroni Daca se inchide circuitul exterior cu un conductor metalic, se produce o deplasare a electronilor prin conductor; toti electrozii reversibili au proprietatea de a ceda sau de a capta electroni, dupa caz, si aceasta tendinta este functie de natura celor doi electrozi care formeaza pila Astfel, de exemplu, electrodul Ag| AgCl in pila Agi AgCl| KCl) ZnSO-il Zn capteaza electronii, insa in pila Ag | AgCl i KC1 i AgNOs | Ag apare ca sursa de electroni Semnul f e m al unei pile se ia conventional; in metoda cea mai utilizata se ia potentialul electrodului pozitiv, din care se scade potentialul electrodului negativ (v relatia 1): E = e - — e Pile chimice reversibile Prin unirea a doi electrozi reversibili, a doua semipile, se poate construi o pila reversibila Numarul pilelor chimice care se pot forma este foarte mare; multe dintre acestea au o importanta deosebita teoretica sau practica, iar cunoasterea reactiilor care au loc in interiorul lor este necesara la rezolvarea a numeroase probleme Dintre cele mai caracteristice tipuri de pile chimice reversibile, se citeaza urmatoarele: 1) Pila Daniel-iacobi, mentionata mai sus, are drept sursa de electroni electrodul de zinc; reactia la acest electrod este Zn = Zn2+ + 28 ’) Pentru a evita confuzii, trebuie sa se observe ca unii autori in S U A folosesc notatia exact inversa; in acest caz, deci, se ia ca semn al potentialului de electrod semnul solutiei si nu al electrodului 12* 180 FORtA ELECTROMOTOARE in timp ce la celalalt electrod electronii sint captati Cu8+ + 2 S = Cu ceea ce inseamna ca reactia totala in pila va fi Zn + CuSO4 ZnSO4 + Cu care se mai poate pune si sub forma mentionata mai inainte: Zn + Cu2+ = Cu + Zn8+ Deoarece f e m este functie si de concentratie, expresia pilei trebuie sa cuprinda si concentratiile in moli 1 ale solutiilor celor doi electrozi; relatia totala va fi Zn + CuSO4 (ci) = ZnSO4 fcz) + Cu Prin urmare, prin dizolvarea unui atom-gram zinc si depunerea unui atom-gram cupru pila va produce o cantitate de electricitate egala cu, 2F Produsul dintre f e m a pilei si 2F reprezinta variatia energiei libere a pilei, exprimata in jouli 2) O alta pila chimica reversibila este formata de lantul — Zn | ZnSO4 (solutie) | KCi (solutie) | AgCl (solid) | Ag 4- Electrodul din stinga (negativ) se dizolva cind pila functioneaza si trece in solutie sub forma de ioni Zn2+; pe electrod ramine un exces de electroni Electrodul din dreapta, pozitiv, capteaza electroni Reactiile sint urmatoarele: La electrodul negativ: Zn = Zn8+ 4- 2   La electrodul pozitiv: AgCl (solid) = Ag+ + Ci— Ag+ + e = Ag Reactia finala, cind pila debiteaza 2 F, se poate scrie Zn + 2 AgCl (solid) = Zn2 + + 2C1   + 2 Ag sau Zn + 2 AgCl (solid) = ZnCl2 + 2 Ag Produsul dintre f e m a acestei pile si 2F va da variatia cu semn schimbat a energiei libere, exprimata in jouli (volt-coulomb) 3) intr-un alt tip de pile cei doi electrozi sint reversibili in raport cu acelasi ion; aceste tipuri de pile pot fi considerate ca pile de concentratie, totusi ele sint pile chimice deoarece energia electrica produsa este rezultatul unei reactii chimice Astfel este, de exemplu, lantul electrochimie — Ag | AgCl (solid) | KCi (solutie) | АдІЧОз (solutie) | Ag + Cind pila produce curent, electrodul negativ functioneaza ca donor de electroni: Ag = Ag+ +   iar in solutie au loc reactiile: Ag+ 4- K+ + Ci- -► AgCl + K+ K+ + Ag+ 4- NO" -► (K+ + NOf) 4-Ag+ ELEMENTE GALVANiCE 181 Electrodul pozitiv functioneaza ca acceptor de electroni, adica aici se petrece reactia inversa celei1 de la polul negativ: Ag+ 4- e = Ag Reactia totala va fi Ag+ + Cl— = AgCl (solid) sau AgNO3 + KC1 = AgCl + KNO3 Cind pila debiteaza 1F, la polul negativ se dizolva un atom-gram Ag si aceeasi cantitate se depune la polul pozitiv 4) Un alt exemplu de pila de acelasi tip este lantul electrochimie — Hg i Hg2O i KOH (solutie) | KC1 | Hg2Cl2 | Hg 4- Cind pila produce curent, au loc reactiile chimice urmatoare: La electrodul negativ: 2Hg = Hg^-h 2 s in solutie Hg2+ + (2 K+ + 2 OH-) = Hg2O + H2O +2 K+ sl Hg2Cl2 = Hg?+ + 2C1- La electrodul pozitiv: Hg2+ 4- 2s = 2Hg Reactia totala, generatoare de curent, va fi deci Hg,Cl2 4- 2KOH = Hg2O 4- H2O + 2KC1 deci cind pila debiteaza 2F la polul negativ se dizolva Hg| + (1 atom-gram), iar la polul pozitiv se depune aceeasi cantitate de mercur 5) Un alt tip de pila poate contine un electrod cu gaz; de exemplu — Zn i ZnSO4 (solutie) | KC1 | Cl2 4- Reactiile in aceasta pila sint: la electrodul negativ: Zn = Zn2+ 4- 2s la electrodul pozitiv: Cl2 + 2e = 2C1— Reactia finala va fi Zn 4- Cl2 (ag) = Zn2+ 4- 2 Cl  (ag) corespunzind la 2 F pentru un atom-gram zinc dizolvat 6) O pila chimica de mare importanta, facind parte tot din grupa pilelor 3 si 4, este lantul electrochimie format din doi electrozi de hidrogen cufundati unul in solutie acida si celalalt in solutie alcalina, de exemplu — H2 i NaOH (solutie) | HC1 (solutie) | H2 4- Cind pila functioneaza, la electrodul negativ trec ioni H+ in solutie1): 1 2 H2 (gaz) = H+1 +   Acesti ioni reactioneaza imediat cu ioni OH- cu formare de apa h+ + он- = h2o ') Dupa P D Lukovtev, S D Le vin a, A N Frumkin, Z A lofa si Z B Pecikovskaia, acest proces are loc dupa schema: : 2 H2 4- OH— 5* H2O 4- e adica fara formarea intermediara a ionului H+ 182 FORtA ELECTROMOTOARE La electrodul pozitiv electronii sint captati prin descarcarea ionilor H+ + 1 2 H2 (gaz) Reactia totala pentru debitarea unui faraday va fi (Na+ + OH") + (H+ + Ci ) = (Na+ - Cl ) + H2O sau in ioni он- + H+ = H2O 7) Tot in categoria pilelor chimice intra si pilele de oxido-reducere, ca de exemplu - Pt 1 Sn2+   Sn4+ J Fe2+   Fe’+ | Pt + care vor fi studiate in capitolul urmator Determinarea experimentala a f e m in general, determinarea precisa a f e m a unei pile nu se poate face direct cu un voltmetru obisnuit, de rezistenta mica, deoarece pila va debita curent care va trece prin spirele bobinei voltmetrului si, in consecinta, se va departa de la conditiile de reversibilitate termodinamica in aceste conditii voltmetrul masoara numai tensiunea ia borne, adica fractiunea de f e m care a fost utilizata in exterior Fie (fig 46) o pila P si un voltmetru V legat in circuitul p exterior; ai si аг sint bornele voltmetrului, Rp reprezinta rezistenta interioara a pilei, iar Rv — rezistenta voltmetrului Conform legii lui Ohm, forta electromotoare E a acestei pile va fi Fig 46 Tensiunea la borne: E = i (Et + Rp), (2) P — element galvanic; A — anod; " л c — catod; v — voltmetru; ab a2 — in care i este intensitatea curentului in cir- bornele voltmetrului; Rv — rezistenta cultul total voltmetrului; Rn— rezistenta inte- ' - r rioarl a pilei ° parte din aceasta forta electro- motoare Ei = iRV este utilizata in circuitul exterior, la trecerea curentului din a, in a2 prin voltmetrul V, iar restul Eo = i Rp este utilizata de curentul ce trece prin pila, pentru a invinge rezistenta Rp a pilei (ea se pierde intotdeauna sub forma de caldura) Facind raportul dintre Ei si E se obtine E1= f,-Rv E i(RV + RP) Rc Rv + RP ' sau Ej=E (3) Daca Rv este foarte mare in raport cu Rp, acesta poate fi neglijat si atunci Ei = E; deci, daca rezistenta voltmetrului este foarte mare in raport cu rezistenta pilei, voltmetrul poate da aproximativ f e m a pilei Conditiile ideale de lucru, care corespund cu o masuratoare precisa a f e m , sint indeplinite cind pila nu debiteaza curent, ceea ce echivaleaza cu cazul cind circuitul exterior este deschis Metoda curent folo ELEMENTE GALVANiCE 183 Fig 47 Schema dispozitivului pentru determinarea f e m (metoda compensatiei): ab — fir potentiometric; S — cursor mobil; x — pila cu f e m necunoscuta; G — instrument de zero; li — intrerupator; Ac — acumulator sita, care corespunde acestor cerinte, este metoda Poggendorf, numita si metoda compensatiei sau opozitiei Metoda compensatiei Principiul acestei metode este urmatorul Printr-un fir metalic uniform ab, de mare rezistenta, se trece un curent cu forta electromotoare constanta, produs de acumulatorul Ac (fig 47) Pila x, a carei forta electromotoare se masoara, se leaga pe de o parte la rezistenta ab in punctul a, prin polul sau de acelasi semn cu al acumulatorului Ac legat in acest punct, iar pe de alta parte prin intermediul unui instrument de zero este legata la cursorul mobil S, care se deplaseaza pe rezistenta ab Un intrerupator h, legat in serie, serveste la inchiderea si deschiderea circuitului Se deplaseaza cursorul S pina ce instrumentul de zero atinge pozi- tia de echilibru; in acest moment caderea de potential intre a si S produsa de acumulatorul Ac este exact compensata de forta electromotoare Ex a pilei X; daca i este intensitatea curentului in circuitul ab, se poate scrie Ex = i • aS (4) Se inlocuieste pila x cu o pila etalon cu f e m cunoscuta si constanta E si se cauta noua pozitie a cursorului, pentru ca sistemul sa fie in echilibru; fie S' pozitia de echilibru noua; se poate scrie ca mai sus E = i • aS  (5) Facind raportul intre relatiile (4) si (5) se obtine Ex as E aS‘ de unde (6) Valorile lui E, a S si a S‘ fiind cunoscute, se determina direct Ex F e m a acumulatorului trebuie sa fie superioara celei a pilei de masurat; un acumulator de 2V este suficient in majoritatea cazurilor Firul metalic ab, numit fir potentiometric deoarece este o rezistenta variabila asezata in paralel (potentiometru), este confectionat din platina, platin-iridiu sau nichel, intins pe o rigla de 1 m, gradata in milimetri; cursorul, cu un punct de contact foarte fin, permite sa se faca citiri cu o precizie de 0,5 mm, corespunzind la o eroare de 1 mV, daca acumulatorul are o tensiune de 2V 184 FORtA ELECTROMOTOARE Pentru masuratori mai precise se poate inlocui firul de rezistenta prin doua cutii de rezistenta, identice, legate in serie (dispozitiv Boutty) Se variaza raportul rezistentelor celor doua cutii, dar se mentine rezistenta totala constanta: una din cutii este la rezistenta zero (toate fisele puse), iar cealalta la rezistenta maxima (toate fisele scoase), ceea ce ar corespunde cu pozitia cursorului in punctul b Mutarea fiselor din prima cutie in cea de-a doua cutie este echivalenta cu mutarea cursorului S pina la punctul de echilibru Conventional se folosesc cutii de rezistenta de aproximativ 11 000 Й; folosind un acumulator cu tensiunea de 2V, la o rezistenta de 12 corespund aproximativ 0,2 mV Ostwald a indicat un dispozitiv in care firul de rezistenta este inlocuit cu o singura cutie de rezistenta decadica; in acest caz, ca instrument de zero se foloseste electrometrul capilar Potentiometre in practica se intilnesc numeroase dispozitive, numite potentiometre, care permit citirea directa a f e m a unei pile cu o aproximatie de 0,1 mV; toate dispozitivele au la baza principiul compensatiei in majoritatea cazurilor, aceste potentiometre sint construite dintr-o serie de rezistente variabile pentru reglari aproximative pina la reglari foarte fine Pentru etalonare se foloseste un element normal г sint insa si dispozitive cu ajutorul carora, prin intermediul unei rezistente variabile asezate intre acumulator si punctul a sau b (fig 47), acumulatorul produce un curent cu o f e m constanta si cunoscuta, si in acest caz utilizarea elementului normal nu mai este absolut necesara, in aceste dispozitive, f e m care se masoara poate fi determinata cu o precizie destul de mare, care poate atinge 0,1 mV Un dispozitiv simplu si practic pentru masuratori mai putin precise, cum este de exemplu in electroanaiiza sau in titrarile potentiometrice (a se vedea cap iX si Xiii), este reprezentat schematic in fig 48 Acumulatorul este in legatura cu doua rezistente R  si Rz legate in serie, rezistenta R  avind ca scop reglarea grosolana, iar rezistenta R2 reglarea fina, precisa in al doilea circuit se gaseste pila x a carei f e m se masoara si galvanometrul G care serveste drept instrument de zero in paralel se gaseste legat milivoltmetrul mV cu rezistenta interioara mare si cu o scala cit mai intinsa (0—1 000 mV) Se regleaza rezistentele R  si R2 pina se stabileste echilibrul in circuit si acul galvanometrului ramine nemiscat; f e m citita in acel moment la milivoltmetru reprezinta chiar f e m a pilei x La elementele galvanice cu rezistenta interioara foarte mare, forta electromotoare nu poate fi masurata cu un potentiometru obisnuit, care are drept instrument de zero un dispozitiv de sensibilitate medie; in acest caz se intrebuinteaza potentiometre sensibile, care folosesc ca instrument de zero fie un galvanometru cu cadran, fie lampi triode speciale (electrometrice), in care lampa cu trei electrozi si galvanometrul functioneaza intr-un montaj special ca un instrument de zero foarte sensibil Acest dispozitiv este astazi foarte raspindit, in special' la determinarea exponentului de hidrogen, pH, cu ajutorul electrodului de sticla ELEMENTE GALVANiCE 185- Principiul de montare si de functionare a unui astfel de potentio-metru se poate vedea in schema din fig 49, in care L reprezinta lampa electronica, Bf — bateria filamentului, Ba — bateria de placa (anodica), Bg — bateria de grila, Ki si R2 — rezistentele variabile, iar G — galva-nometrul Elementul de pila x, a carui f e m se masoara, este legat cu Fig 48 Dispozitiv simplu pentru determinari aproximative ale f e m : Ac — acumulatorj Я, — rezistenta variabila; R' — rezistenta variabila fina (de reglare); mV — milivoitmetru; x — element galvanic cu f e m necunoscuta; G — instrument de zero, lt — intrerupator Fig 49 Schema de instalatie potentio-metrica cu trioda: L — trioda; — bateria filamentului; Вд— bateria de placa (anodica); B^, — bateria de grila; Я, si Ri — rezistente variabile; G — galvanometru x — pila cu f e m de determinat; P — potentio- metru; C — comutator potentiometrul P, astfel incit se poate lua din pila orice tensiune Poten-tiometrul si pila x pot fi introduse in circuitul de grila al lampii electronice cu ajutorul comutatorului C La inceputul determinarii se asaza comutatorul in pozitia b, iar curentul ce trece prin filamentul lampii este reglat cu ajutorul rezistentei Ri, astfel incit sa se atinga sensibilitatea optima a lampii; "curentul de compensatie" al bateriei Bf, care trece prin galvanometru in directie contrara curentului anodic, se regleaza cu ajutorul rezistentei R2, cu scopul de a obtine o citire convenabila la galvanometru Se asaza apoi comutatorul C in pozitia a, si astfel x, P si bateria Bg sint introduse in circuitul grilei Lasind rezistentele R  si Ri nemodificate, se variaza numai potentiometrul P, astfel incit sa se obtina aceeasi deviere a acului galvanometrului, care era aratata inainte de a schimba pozitia comutatorului; tensiunea grilei este astfel identica in ambele cazuri Prin urmare, f e m masurata cu potentiometrul trebuie sa fie egala ca marime si de sens contrar cu f e m a elementului x Cu acest dispozitiv simplu, cu lampa electronica, se obtin rezultate foarte bune la masurarea f e m a pilelor cu rezistenta interioara pina la ІО7 Й; pentru elemente cu rezistente mai mari masuratorile nu mai sint sigure, fie din cauza ca se schimba caracteristicile lampii electronice prin introducerea unei rezistente mari, datorita careia curentul anodic nu mai corespunde la aceeasi tensiune de grila, fie din cauza ca in pila 186 FORtA ELECTROMOTOARE apare o cadere de potential datorita trecerii curentului in circuitul de grila La lampile obisnuite de calitate buna curentul de grila este de circa iO-10 A; pentru un element de pila cu rezistenta de 1082, eroarea produsa de caderea de potential va fi deci de ordinul iO8 • 10 10=10-2 V Pentru eliminarea erorilor la elementele cu rezistenta interioara foarte mare, cum este de exemplu cazul la masurarea f e m a pilelor ce au un electrod de sticla (v Determinarea exponentului de hidrogen in cap X), se folosesc lampi de tip special, numite lampi electrometrice Cu toate ca coeficientul lor de amplificare este de obicei mai mic decit al lampilor electronice obisnuite, ele au un curent de grila foarte mic, de ordinul a iO-15 A, astfel incit rezistentele pilelor cu electrod de sticla, care sint de ordinul a 108t2, devin neglijabile si caracteristica lampii nu mai este influentata instrumente de zero Primul instrument de zero, intrebuintat la determinarea f e m prin metoda compensatiei, astazi insa foarte rar utilizat, este electrometrul capilar Principiul de functionare se bazeaza pe faptul ca o coloana de mercur dintr-un tub capilar, legata printr-o solutie diluata de acid sulfuric cu un alt strat de mercur, se deplaseaza sub influenta unui curent ce o strabate, in sensul curentului, datorita modificarii tensiunii superficiale a mercurului din capilara (v cap Xi, Fenomene electrocinetice) Forma cea mai obisnuita a electrometrului capilar este reprezentata in fig 50 Mercurul din tubul A, care formeaza polul negativ, patrunde in capilara C pina la mijlocul acesteia; balonul В contine o cantitate de mercur care formeaza polul pozitiv Cei doi poli sint uniti printr-o solutie 20% de acid sulfuric De obicei, aparatul este inchis etans, iar la partea superioara se face un vid partial Aparatul este asezat pe un suport special; o luneta asezata in fata meniscului mercurului din capilara arata cele mai mici variatii de nivel; cind me-niscul ramine imobil, sistemul de compensatie este in echilibru Electrometrul capilar este un instrument aperiodic, cu sensibilitatea de aproximativ 0,2 mV, are o rezistenta foarte mare si este insensibil la parazitii elec-' trici si magnetici; pe timp umed poate da abateri Curentii prea puternici il pot polariza cu formare de Hg2SOi si H2 it de zero pentru masuratori de precizie a cu rezistenta amortizoare, care are o mare sensibilitate; pentru masuratori obisnuite se foloseste un galvano-metru cu oglinda simplu, precum si galvanometrul cu ac, de calitate buna Primele sint sensibile la curenti de iO-7 A si dau o precizie de Fig 50 Electrometru capilar: A — tub cu mercur (polul negativ) i В — balon cu mercur (polul pozitiv): Cel mai indicat ins este galvanometrul cu ELEMENTE GALVANiCE 187 0,1 V daca rezistenta celulei nu depaseste iO3 fi Galvanometrele cu oglinda (cu spot luminos) sint sensibile la curenti pina la 10-11 A si pot fi folosite la celule cu rezistenta de iO7 fi Pentru masurarea f e m a elementelor galvanice cu rezistenta interioara foarte mare se mai utilizeaza citeodata si electrometrul cu cadran, care arata propriu-zis diferenta actuala de potential a curentului intre doua puncte in sfirsit, pentru determinarea punctului de compensatie s-a mai propus ca instrument de zero un galvanometru balistic legat in serie cu цп condensator; condensatorul se incarca intr-un timp definit, in functie de pila studiata, iar apoi cu ajutorul unui comutator se descarca prin galvanometru Cind f e m a elementului de masurat este compensata, la descarcarea condensatorului nu se va mai observa nici o abatere a galvanometrului Pile etalon Se numesc pile etalon elementele a caror f e m ramine constanta timp indelungat si este putin influentata de temperatura; ele pot fi utilizate ca termen de comparatie la determinarea f e m prin metoda compensatiei Dintre elementele cunoscute, cele mai importante sint urmatoarele: 1) Pila Daniel-iacobi: amalgam Zn | solutie ZnSO4 (d=l,4) | solutie CuSO4 (d=l,l) | Cu cu f e m E = 1,072 [ 1 — 0,00016 (9— 15) ] 2) Pila Fery amalgam Zn | solutie ZnCl2 (d = 1,157) | cristale PbCi2 | Pb cu f e m E = 0,5 f 1 + 0,00011 (9- 15) ] 3) Pila Latiner-Clark amalgam Zn | solutie ZnSO" (saturata) | pasta Hg2SO4 | Hg cu f e m E = 1,4318 f 1—0,00110 (9— 15) J 4) Elementul normal Weston amalgam Cd i solutie CdSO4 (saturata) | pasta HgzSO4 i Hg cu f e m E = 1,0183 [ 1 —0,0004 (9— 15) ] Dintre acestea, pila universal utilizata astazi in determinarile de f e m este elementul normal Weston Aceasta pila are o f e m foarte constanta, care se pastreaza aproape indefinit, si un coeficient de temperatura extrem de mic, cum se vede din datele de mai sus Pila este reprezentata schematic in fig 51 si este formata dintr-un vas de sticla in forma de H, cu diametrul de 15 — 20 mm si inaltimea de aproximativ 10 cm Pe fundul uneia din ramuri, A, se introduce o pasta de amalgam de cadmiu, care se prepara topind la 100°C o parte cadmiu cu 12 parti mercur; pe fundul celeilalte ramuri, B, se afla un strat de mercur Peste amalgamul de cadmiu se asaza un strat de cristale fine de sulfat de cadmiu, iar peste mercur, o pasta de sulfat mercuros ameste 188 FORtA ELECTROMOTOARE cata cu mercur Se umple restul vasului cu o solutie saturata de sulfat de cadmiu in care se introduc si cristale de sulfat de cadmiu Doua sirme de platina care ies la partea inferioara a tuburilor A si В fac contactul cu cei doi poli; amalgamul de cadmiu formeaza polul negativ al pilei Forta electromotoare a pilei se stabileste definitiv in citeva luni, dupa care timp ramine constanta, cu conditia ca pila sa fie ferita de lumina O forma noua1), mult mai moderna, a acestei pile a fost propusa si adoptata de foarte putin timp; pila, in loc sa aiba forma de H, este o simpla eprubeta de sticla, asa cum se vede in fig 52, cu diametrul de 20 mm si inaltimea de 55 mm La fundul eprubetei se gaseste un strat de mercur purificat i, peste care se asaza pasta de sulfat mercuros Fig 51 Element normal Weston (model obisnuit) r—20 4 7 Fig 52 Element normal (forma moderna): 1 — strat de mercur i 2 — pasta de sulfat de mercur: 3 — sant inelar de sticla cu amalgam de cadmiu; 4 cristale de sulfat de cadmiu; 5 — placa filtranta; 6 — solutie saturata de sulfat de cadmiu; 7 — suport; 8 — inchidere de portelan; 9 — masa de inchidere 2; intr-un sant inelar de sticla 3, lipit de tubul de sticla al pilei, se asaza amalgamul de cadmiu Totul este acoperit cu un strat gros de cristale de sulfat de cadmiu 4, iar deasupra se pune placa filtranta 5 pentru a da o oarecare rigiditate dispozitivului pilei Peste placa filtranta se adauga solutia saturata de sulfat de cadmiu 6; la partea superioara se gaseste o inchidere de portelan 8, sustinuta in pozitie fixa de suportul 7 in sfirsit, peste placa de portelan se pune masa de inchidere 9, care protejeaza pila de contactul cu exteriorul si de eventuala evaporare a solutiei de electrolit ’) Elektrotechnische Zeitschrift, Heft 21, November 1953, pag 623—626 TERMODiNAMiCA ELEMENTELOR GALVANiCE 109 Pila aceasta are o rezistenta interioara mai mica decit pila in forma de H; forta sa electromotoare este foarte constanta timp indelungat si totodata pila are un volum foarte mic; asezarea concentrica a electrozilor elimina sursa de erori produsa de incalzirea neuniforma a electrozilor B TERMODiNAMiCA ELEMENTELOR GALVANiCE Z Forta electromotoare si constanta de echilibru Sa consideram reactia chimica generatoare de curent a unei pile: b В + с C + dD + = mM + nN + r R 4- si fie К constanta sa de echilibru Aplicind izoterma de reactie [relatia (61) cap iV], se obtine — AG = RT nK + RT in * (7) Daca reactia in pila produce trecerea a z faraday, variatia energiei libere — AG = zFE, unde E este forta electromotoare a pilei Daca toate substantele care participa la reactiile din pila se gasesc in stari standard, adica activitatile lor sint egale cu unitatea, f e m a acestui element este egala cu valoarea sa standard E° Conform ecuatiei (7) energia libera standard va fi — AG° = zFE° = RT in К (8) si inlocuind in relatia (7) pe — AG si — AG° se obtine zFE = zFE° + RT in aB Qc flD • • • "R- -’ de unde rezulta   =  ° [ — |n 1 zF °B °C °D       aM aN aR • • • (9) Expresia (9) reprezinta ecuatia generala a fortei electromotoare a unui ’ ement reversibil, in care activitatile substantelor reactante si a produ-silor de reactie au valori arbitrare Fie de exemplu pila i solutie KC1 i solutie KSCN i amalgam Ti amalgam Ti i saturata cu T1C1 i saturata cu T1SCN i ieactia chimica generatoare de curent va fi KSCN + TlCl^KCl + T1SCN 190 FORtA ELECTROMOTOARE Clorura si tiocianatul de taliu prezente in sistem fiind solide, activitatile lor pot fi considerate constante inlocuind in relatia (9) si tinind seama din relatia (8) ca  °—2-Ljn К r (10) se obtine RT RT, aKrl E=- in  ( in^-r r "KSCN Valorile lui E calculate prin aceasta relatie la diferite temperaturi sint date in tabela 38, in comparatie cu valorile determinate experimental Tabela 38 Verificarea relatiei dintre f e m si constanta de echilibru 7 к аксі E (calculat) in V E (experimental) in V "kscn 273+ 0,5 1,74 1,56 + 0,0027 + 0,0037 273 + 20 1,24 1,52 — 0,0052 — 0,0048 273 + 39,9 0,85 1,50 — 0,0153 — 0,0141 in relatia (9) forta electromotoare este legata de constanta de echilibru К a intregii reactii; ea cuprinde deci reactiile care au loc la ambii electrozi ai pilei si, in consecinta, poate fi considerata egala cu diferenta a doua constante si E2 care caracterizeaza reactiile electrozilor si care de fapt cuprinde tot procesul ce se petrece in element De asemenea se poate descompune si raportul activitatilor care cuprinde reactia globala in pila, astfel incit relatia (9) devine (ii) in care ai si аг sint activitatile celor doua reactii care au loc la electrozi, iar v, si v2 reprezinta numarul de ioni sau molecule ce participa la reactia in pila, adica sint coeficientii stoechiometrici din reactia generala Raportul dintre energia chimica si electrica; relatia lui Thomson Daca se considera elementul galvanic ca un transformator de energie, conform principiului intii al termodinamicii se poate admite pentru o pila reversibila ca lucrul chimic este egal cu lucrul electric Conform aceluiasi principiu al conservarii energiei se admite ca lucrul chimic corespunde caldurii de reactie in interiorul pilei si ca aceasta caldura este transformata integral in lucru electric Notind cu q cantitatea de caldura,'in calorii, eliberata de un atom-gram substanta care actioneaza, si cu J — echivalentul mecanic al calo TERMODiNAMiCA ELEMENTELOR GALVANiCE 191 riei, lucrul chimic va fi Jq Lucrul electric produs prin reactia aceluiasi atom-gram substanta de valenta z, va fi zFE, unde E este f e m a pilei si F = 96 500 coulombi Deci zFE = Jq sau E=  (Relatia lui Thomson) (12} Daca se aplica aceasta relatie la pila Daniel-iacobi, a carei reactie Zn + CuSO^ = Cu + ZnSO4 este insotita de o degajare de 50 100 cal si tinind seama ca valenta reactantilor este 2, iar J = 4,18, se gaseste E = 1,1 V in loc de 1,08 V, valoarea f e m determinata experimental la aceasta temperatura in cazul pilei Zn | ZnSC>4 | PbCh | Pb, reactia in pila Zn + PbCl2 = ZnCl2 + Pb este insotita de o caldura de reactie de 20 520 cal; valenta fiind 2, se gaseste ca f e m a pilei E = 0,45 V, in raport cu valoarea de 0,5 V determinata experimental in elementul Helmholz, reactia in pila Zn + Hg2Cl2 = ZnCl2 + 2Hg este insotita de o caldura de reactie de 44 220 cal F e m calculata este E = 0,96 V, fata de 1,0 V determinat experimental Aceste trei pile verifica deci satisfacator relatia lui Thomson; in majoritatea cazurilor, cu ajutorul relatiei lui Thomson se obtin rezultate foarte departate de realitate, relatia aplicindu-se numai la un numar redus de pile Cercetari ulterioare pe baza experimentala si teoretica au aratat ca relatia lui Thomson este exacta numai in anumite cazuri particulare! Energia libera si schimburile de caldura in pilele reversibile Conform principiului intii al termodinamicii, caldura de reactie la volum constant este data de variatia energiei interne (lucrul exterior este nul); caldura de reactie la presiune constanta este data de variatia entalpiei (lucrul util este nul) Conform principiului al doilea al termodinamicii, lucrul util (electric) cu semn schimbat este dat de variatia energiei libere a sistemului; pentru un proces izoterm — x = kG = kH—TbS = — zFE (13) Relatia lui Thomson este riguros valabila numai la T = 0" practic se poate aplica in cazul unei reactii pentru care Д S   0 Aplicind relatia Gibbs-Helmholz: lG = AH-TXS = ±H + Tl3- —   *14) i ar 192 FORtA ELECTROMOTOARE si tinind seama de relatia (13) se obtine de unde tinind seama ca — ЛН = Jq, ecuatia (16) se mai poate scrie E = J-±+T pri zF  dTlp (15) (16) (17) relatie care permite calculul lui E la o temperatura oarecare, daca se cunoaste coeficientul de temperatura al pilei   f— 1 s • i o T Jp Din ecuatia generala (16) se observa ca pentru —) fe0, ecuatia se l д T Jp reduce la relatia lui Thomson; in cazul pilei Daniel-iacobi, coeficientul de temperatura P-j = 0,34 • ІО-4 V • grd-1 reprezinta o valoare foarte mica si, deci, calculul f e m a acestei pile prin relatia Thomson este satisfacator Daca mare decit energia eliberata in reactia chimica si pila absoarbe izoterm o cantitate de caldura zTF > 0, energia electrica produsa de pila este mai Daca in ai, (28) Z; F Z;F POTENtiALE DE ELECTROD 195 de unde  = C Sv‘^ln ,29) La 25°C, sub presiunea de 1 At si la o activitate medie egala cu unitatea, E° reprezinta f e m standard a pilei Aceasta relatie este de fapt identica cu relatia obtinuta aplicind pilelor izoterma de reactie a lui van't Hoff; ai reprezinta activitatile tuturor substantelor care apar in faza de amestec si care iau parte la reactie; v; reprezinta numarul de echivalenti, luat cu semn pozitiv la substantele care se formeaza, si negativ pentru substantele care dispar Sub aceasta forma sau sub forme modificate, relatia (29) poate fi utilizata la un mare numar de aplicatii practice ca, de exemplu: deter-jninarea lui E° a unei pile in cazul cind se cunoaste activitatea substantelor in faza de amestec, determinarea coeficientilor medii de activitate, determinarea concentratiei unei solutii necunoscute, a exponentului de hidrogen, la determinarea f e m a pilelor de concentratie, determinarea solubilitatii sarurilor greu solubile etc , cum se va arata mai departe C POTENtiALE DE ELECTROD in consideratiile termodinamice de mai sus, f e m a unei pile reversibile a fost dedusa folosind reactia totala generatoare de curent a pilei S-a amintit totusi mai inainte ca reactia intr-un element galvanic decurge sub forma unor procese partiale, separate ca spatiu, care se petrec la cei doi electrozi; f e m a pilei este diferenta potentialelor izolate care apar la limitele de faza ale lantului electrochimie, numite si potentiale singulare sau unice Cazul cel mai simplu este diferenta de potential care apare la contactul unui metal cufundat in solutia unei sari a metalului respectiv Teoria osmotica a pilelor N e r n s t a fost primul care a propus un mecanism pentru a explica producerea unei diferente de potential la suprafata de separatie metal-solutie cu ioni ai metalului El a emis ipoteza ca orice metal tinde sa treaca in solutie sub forma de ioni pozitivi si aceasta tendinta este caracterizata de o tensiune de disolutie electrolitica P, care este o caracteristica a metalului si a carei valoare depinde de natura metalului1) Datorita tensiunii de disolutie electrolitice, o cantitate de ioni pozitivi trec in solutie si suprafata metalului ramine incarcata negativ, iar solutia se incarca pozitiv; in acest fel intre metal si solutie se formeaza un strat dublu electric, ceea ce determina aparitia unei diferente ’) ipoteza iui Nemst (1889) asupra prezentei ionilor liberi in metal a fost confirmata mai tirziu de teoria electronica a' metalelor, care admite prezenta electronilor liberi in metale, si de experientele cu raze X (Bragg), ce dovedesc prezenta ionilor in cristale 13* 196 FORtA ELECTROMOTOARE de potential Atractiile intre sarcinile de semn contrar impiedica metalul de a emite o noua cantitate de ioni Se stabileste repede un echilibru caruia ii corespunde o diferenta de potential definita, chiar daca in solutie au trecut foarte putini ioni Chiar daca valoarea lui P este foarte mare, cantitatea de metal dizolvat este atit de mica, incit nu poate fi observata analitic in afara de aceasta, ionii din solutie, datorita presiunii lor osmotice p, tind sa paraseasca solutia si sa treaca pe metal; aceasta tendinta este deci opusa tensiunii de disolutie electrolitice P Diferenta de potential intre metal si solutie va depinde deci de raportul marimilor P si p Se deosebesc urmatoarele trei cazuri: P > p: ionii metalici trec in solutie si metalul se incarca negativ; in acest caz apare o diferenta de potential e; P = p: in acest caz nu apare strat dublu, nu exista diferenta de potential, iar e = 0 (potential nul); P p Dupa Nernst, lucrul electric rezultat din actiunea presiunii ionilor trebuie sa fie egal cu lucrul osmotic Lucrul osmotic, in cazul cind un ion-gram trece din metalul cu tensiunea de disolutie electrolitica P, in solutia cu presiunea osmotica p, reprezinta chiar lucrul maxim efectuat: =7?7- in-, ’> p Pe de alta parte, lucrul electric pentru un ion-gram de valenta z va *) Lucrul rftecanic elementar de presiune (intr-un proces infinitezimal) este dt = P dV Daca volumul trece de la valoarea initiala V( la valoarea finala V,, lucrul total efectuat va fi Pentru un gaz perfect PV = RT; intr-un proces izoterm reversibil - = s'v'dl  J' v =-1,1 - ff7'ln t'  Deoarece -7* = — , rezulta т - RT in — POTENtiALE DE ELECTROD 197 fi ezF, unde e este diferenta de potential care s-a stabilit intre metal si solutie; deci ezF = RT in —1 p (30) sau RT P e = — in — zF p Pentru metalele cu tensiune de disolutie electrolitica mare, care se incarca negativ in raport cu solutia, potentialul va fi negativ; deci RT P e = in — zF p La temperatura constanta p = Ka (a = activitatea ionilor in lutie) si inlocuind in ecuatia de mai sus se obtine RT P e = in — zF Ka (31) (32) so- (33) sau RT P RT 1 RT P RT e = rin — in — =— — in -in a zF К zF a zF К zF Cind activitatea ionilor din solutie este egala cu unitatea (a = 1) RT P e = -in — = e , zF К (34) (35) in care ec este potentialul normal de electrod inlocuind in relatia (34) rezulta e = e°- -^  in a (36) zF Pentru un electrod cu anioni solutia se incarca negativ, iar electrodul se incarca pozitiv si atunci e va fi L (37) zF p sau mai departe e = e° —— ina (38) Daca in relatia (36) se inlocuieste R cu echivalentul sau in volti-coulombi (R = 8,316 volti-coulombi), F cu 96 500 coulombi si se trece la logaritmi zecimali, se obtine o , 0,0002 T,  on4 e = e 4 -iga (39) z La temperatura standard de 25cC (T = 273 + 25 = 298), rezulta: o 0,0592 , , e = e H -ig a , (40) z care este expresia numerica a potentialului de electrod cu cationi 198 FORtA ELECTROMOTOARE Pentru un electrod cu anioni se obtine in mod analog e = e -lg a (41) Conceptii moderne asupra formarii stratului dublu electric Desi relatia (36) este justa si confirmata atit teoretic cit si experimental, totusi teoria osmotica a pilelor este considerata astazi ca nesatisfaca-toare, deoarece nu reflecta just fenomenele care se petrec la electrod la formarea stratului dublu electric Pe de alta parte notiunea de tensiune de disolutie nu si-a gasit inca o semnificatie, deoarece, cum rezulta din valorile obtinute prin calcul, ea nu poate fi definita ca o presiune, ci reprezinta probabil in unitati de presiune echivalentul altor forte care actioneaza la electrod in sfirsit, relatia originala a ]ui Nernst lua in considerare concentratiile, si nu activitatile Totusi, teoria osmotica a pilelor este inca mult utilizata, datorita caracterului sau foarte sugestiv, care permite o usoara intelegere a formarii stratului dublu electric La o interpretare mai exacta se ajunge pe alte consideratii Presupunem o placa de metal cu caracter mai negativ, cufundata in apa; ionii metalului care formeaza reteaua cristalina la suprafata se hidra-teaza sub influenta moleculelor puternic polare ale apei, legatura cu ceilalti ioni slabeste si un numar oarecare de ioni, desprinzindu-se din metal, trec in stratul imediat vecin de apa: Me* 4-x • H2O 2 Me(x • H O) Atractia electrostatica care ia nastere datorita acestui proces, intre ionii care au trecut in solutie si placa de metal incarcata negativ, impiedica continuarea procesului si in sistem se stabileste un echilibru; astfel ia nastere o diferenta de potential intre metal si solutie ionii metalului se concentreaza in spatiul de linga suprafata metalica; echilibrul are insa un caracter dinamic, adica trecerea ionilor in solutie nu inceteaza la atingerea echilibrului, ci merge cu aceeasi viteza ca si procesul invers de depunere a ionilor din solutie pe suprafata metalica Pentru fiecare metal corespunde un anumit echilibru si, respectiv, o anumita diferenta de potential, care mai este functie si de concentratia ionilor din solutie Prin urmare, echilibrul care se stabileste la suprafata de contact metal-solutie este un echilibru dinamic; un numar de atomi trec in stare ionica cedind electroni electrodului; in acelasi timp, o cantitate de ioni echivalenta se descarca din solutie pe electrod Cantitatea de electricitate care participa in unitatea de timp la aceasta reactie de schimb se noteaza cu io si se numeste curent de schimb O actiune asemanatoare se produce cind metalul este cufundat intr-o solutie care contine o sare a aceluiasi metal Cresterea concentratiei ionilor metalului intensifica procesul de trecere a ionilor din solutie pe metal si deci echilibrul se va stabili la o diferenta de potential metal-solutie mai mica decit in cazul apei pure POTENtiALE DE ELECTROD 199 Fig 53 Stratul dublu electric de difuziune la limita metal-solutie Cimpul electric creat de sarcina metalului provoaca in straturile-de solutie inconjuratoare o distributie neuniforma a sarcinilor; ionii cu sarcina de semn contrar se concentreaza mai mult in imediata apropiere a metalului (fig 53), formind un strat dublu electric de difuziune Prin urmare, spre deosebire de stratul dublu imaginat de Nernst, astazi se admite ca stratul dublu electric are un caracter de difuziune spre interiorul solutiei Deducerea termodinamica a potentialului de electrod Fie cazul simplu al electrodului Ag| AgNOa; daca potentialul chimic MAg+ al ionilor Ag " este diferit in cele doua faze — metal si solutie, — din faza cu potentialul chimic mai mare vor trece in cealalta faza ioni Ag+ pina la atingerea echilibrului si aparitia stratului dublu electric, care se manifesta prin aparitia diferentei de potential Аф ce impiedica trecerea mai departe a ionilor; se poate deci scrie — Д P Ag+ = ДФ zF- (42> Aceasta diferenta de potential, bine definita, depinde de diferenta potentialelor chimice si de concentratia ionilor Ag1 in solutie; schimbarea concentratiei ionilor Ag: in solutie prin aparitia stratului dublu electric este practic neglijabila1); deci potentialul chimic al solutiei nu variaza in cazul argintului ionii din solutie au tendinta de a trece pe metal: Ag+ [Ag+] (in care [Ag+] reprezinta ionii in reteaua cristalina la suprafata metalului), deci potentialul chimic al ionului Ag in solutie este mai mare decit in reteaua cristalina si electrodul de argint se incarca pozitiv in raport cu solutia; se poate defini saltul de potential care ia nastere astfel: Дф = ф mcta| — ф soiutie = e (43) Potentialul chimic al ionilor Ag+ in metal (faza pura) este un potential de baza (in anumite conditii, potential standard); potentialul chimic al solutiei (faza de amestec) este ц" + RT in aAg+ unde ц" = potentialul chimic standard inlocuind in (42) si tinind seama ca z = 1 se obtine: (ц—|л") — ?Г lntZAg+ = — (Ф' — Ф") F = —eF ’) Cantitatea de ioni care trece din, sau spre, solutie pentru stabilirea stratului dublu electric este foarte mica si nu poate fi determinata analitic; astfel, sint suficienti 7 • 10  ioni monovalenti, corespunzind la aproximativ 10—17 mol, pentru ca o sfera cu diametrul’ de 1 cm sa se incarce cu 1 V 200 FORtA ELECTROMOTOARE de unde е = -^ + ^1падг+ = е"+^1п aAg+ (44) unde e este potentialul normal de electrod, adica potentialul pentru a 4g r — 1 (v si relatiile 36 si 38) Cu cresterea concentratiei, respectiv a activitatii, potentialul electrodului devine mai pozitiv in cazul general se poate deci scrie e = e 4"  'n acation (45) in care e° este potentialul normal; la 25'C si presiunea de 1 At, potentialul normal se numeste potential standard de electrod si este o valoare caracteristica fiecarui electrod Daca e° este foarte apropiat de zero, este posibil ca prin simpla variatie a activitatii solutiei semnul potentialului de electrod sa se inverseze Relatia (45) este identica cu relatia (36) determinata cu ajutorul teoriei osmotice a pilelor Mecanismul cinetic al formarii stratului dublu electric Daca se admite mecanismul descris mai sus, de formare a potentialului de electrod, rezulta ca la electrod se vor produce simultan doua procese care constituie reactia reversibila K" 4 [M+] + x H ,0 M [H ,O] +   (46) ' x in care [M+] sint ionii in reteaua cristalina la suprafata metalului, М[НгО] + — ionii in solutie si   — electronii pe suprafata metalului La echilibru, la suprafata de contact se stabileste un potential reversibil si cele doua procese decurg cu aceeasi viteza, in sensuri contrare Viteza fiecarui proces este egala cu viteza specifica (a carei marime depinde de valoarea potentialului standard), inmultita cu activitatea substantelor jeactante К; si Кг fiind vitezele specifice (constantele de viteza) ale celor doua procese in lipsa oricarei diferente de potential, iar a — activitatea ionilor solvatati in apa, vitezele celor doua procese sint respectiv aK  si Кг deoarece activitatea metalului este egala prin conventie cu unitatea Daca aK  ionii vor trece de pe suprafata metalului in solutie mai repede decit trec cationii din solutie pe metal; datorita acestui fapt electronii liberi incarca suprafata metalului negativ, iar cationii trecuti in solutie se acumuleaza electrostatic la suprafata metalului, creind asa-numitul strat dublu electric Formarea stratului dublu electric, cu aparitia diferentei de potential respective, ingreuiaza trecerea ionilor de pe metal in solutie si, in schimb, usureaza fenomenul invers de descarcare a ionilor din solutie pe metal; in felul acesta se stabileste un echilibru, ambele procese decurg cu viteze egale si potentialul electrodului atinge valoarea reversibila POTENtiALE DE ELECTROD 201 Fie e diferenta potentialelor in stratul dublu electric format de sarcinile de la suprafata metalului si de ionii din solutie; se poate presupune ca o fractiune a a acestei diferente de potential impiedica trecerea ionilor in solutie, iar fractiunea ramasa 1—a favorizeaza procesul invers La trecerea prin stratul dublu electric, energia libera a ionilor ce se descarca, zeF (energia libera a unui ion-gram), va creste cu (1 — a) zeF, in timp ce energia libera a ionilor metalici ce trec in solutie va scadea cu azeF Ca rezultat al acestor schimbari in energia libera la trecerea prin stratul dublu, viteza ionilor care trec intr-o secunda de pe electrod in solutie si, invers, viteza ionilor care trec intr-o secunda din solutie pe metal, considerind ca distributia energetica urmeaza principiul lui Boltzmann, vor fi: Viteza de trecere a ionilor in solutie: K2 eazeF RT (47) Viteza de descarcare a ionilor pe metal: zeF'RT- (48) La atingerea potentialului de echilibru (reversibil) cele doua viteze sint egale; deci de unde, simplificind, se obtine K-> =     = "c! —7 ln — (e" + 7 in aH+) sau   = ( Ci = Ci + —- X in a,*, zF in care e° este potentialul standard al electrodului si c, — activitatea ionilor; aceasta expresie, care este o forma generalizata a ecuatiei potentialului de electrod, dedusa mai sus pe mai multe cai, permite o extindere a aplicatiilor potentialelor de electrod in studiul pilelor Potentialul sarcinii nule Dupa teoria osmotica a pilelor, imaginata de Nernst, stratul dublu electric care apare la contactul metal-solutie si care da nastere diferentei de potential, depinde de diferenta dintre presiunea osmotica a solutiei p si tensiunea de disolutie a metalului P-, cind P = p nu exista la suprafata electrodului un strat dublu electric, prin urmare nici o sarcina electrica si, in consecinta, potentialul electrodului la sarcina nula a suprafetei ar trebui sa fie zero Pe baza acestei teorii Palmer (Z phys Chem din 1898, 1899 si 1901) a construit un electrod picator de mercur, cufundat intr-o solutie de HgaCh saturata cu KC1, al carui potential ar fi trebuit sa fie teoretic egal cu zero (v mai departe, Electrozi de comparatie) Totusi, potentialul acestui electrod nu era egal cu potentialul electrodului de hidrogen, care este considerat practic egal cu zero, ci avea o valoare mult diferita Cercetarile ulterioare intreprinse de diversi cercetatori si in special de A N F r u m к i n si colaboratorii sai au dus la concluzia ca chiar in cazul cind sarcina electrica la suprafata electrodului este nula, intre electrod si solutie apare o diferenta de potential specifica in functie de natura metalului; acest potential a fost numit potentialul sarcinii nule sau punct nul al metalului Pentru determinarea potentialelor sarcinii nule se folosesc atit metodele utilizate la masurarea valorii sarcinii suprafetei si capacitatii, cit si alte metode speciale, ca masurarea tensiunii superficiale, a capacitatii de umectare etc 204 FORtA ELECTROMOTOARE Una din cele mai cunoscute metode consta in masurarea capacitatii stratului dublu electric, in solutii diluate; conform cu teoria stratului dublu electric, in apropierea punctului zero gradul de difuziune este maxim si, in consecinta, capacitatea stratului dublu are valoarea minima si se poate determina din curba variatiei capacitatii diferentiale in functie de potential Tabela 40 Potentialele sarcinii nule a metalelor in diferiti electroliti, la 25°C Electrodul Electrolitul Potentialul sarcinii nule Cadmiu KC1 0,001 n — 0,9 ialiu KC1 0,001 n — 0,8 Plumb KC1 0,001 n — 0,69 Zinc Na,SO 1 n — 0,63 Galiu KC'l 1 n + HCl 0,1 n — 0,6 Mercur Solutii diluate de electroliti — 0,2 Grafit NaCl 0,05 n — 0,07 Argint KNO3 0,1 n — 0 05 Carbune activ Na,SO 1 n + HoS04 1 n 0 — 0,2 Pt saturat cu H , Na2SO 1 n + H2SO 0,1 n 0,11 Telur Na2SO 1 n 0,61 La electrozi cu suprafata mare se poate determina potentialul sarcinii nule masurind adsorbtia electrolitului si urmarind pozitia potentialului cind adsorbtia antonilor si a cationilor dispare in tabela 40 se dau valorile potentialelor sarcinii nule pentru o serie de electrozi metalici in solutii apoase la 25°C, raportate la un electrod normal de hidrogen, al carui potential este considerat practic egal cu zero Daca se formeaza o pila cu doi electrozi a caror sarcina de suprafata este nula, va apare deci o f e m desi nu exista straturi duble electrice; aceasta diferenta de potential este formata din caderile de potential localizate fie in straturile superficiale ale metalelor la limita cu solventul, fie la limita dintre metale Pentru aparitia unei astfel de diferente de potential, prezenta solventului nu este necesara; in adevar, este cunoscut faptul ca intr-un sistem conductor format din doua metale, in vid se stabileste o diferenta de potential (potential de contact) bine definita Existenta acestei caderi de potential in stratul superficial al metalului sub vid este conditionata de faptul ca gazul electronic in metal depaseste intrucitva limitele ionilor pozitivi ai retelei metalului; aceasta distributie a gazului electronic este legata de asa-numita energie a punctului nul a gazului electronic Caderile de potential in stratul superficial al metalului exista nu numai in vid, ci si la contactul cu un solvent, insa valoarea lor este diferita in cazul cind metalul este in contact cu solventul, la caderea de potential din stratul superficial al metalului se adauga si caderea de potential din stratul dublu electric Prin urmare, potentialul de electrod DETERMiNAREA EXPERiMENTALa A POTENtiALULUi DE ELECTROD 205 la contactul metal-solutie este suma mai multor caderi de potential Pina in prezent nu exista metode experimentale care sa determine valoarea separata a fiecarui component al potentialului Acest fapt nu constituie de altfel problema principala in studiul proceselor electrochimice, pentru ca, de multe ori, se intimpla ca fenomenul sa depinda de caderea de potential din stratul dublu electric, a carei valoare este determinata de pozitia punctului sarcinii nule a metalului Cind potentialul de electrod trece prin punctul sarcinii nule, semnul sarcinii suprafetei se schimba, ceea ce poate avea importanta in cinetica proceselor de electrod Cind potentialul electrodului este apropiat de potentialul sarcinii nule, electrodul poseda proprietatea maxima de a adsorbi substantele organice dizolvate si este cel mai mult umectat de solvent; aceste doua fapte au de asemenea importanta in desfasurarea proceselor electrochimice; de aceea, cunoasterea potentialului sarcinii nule prezinta un deosebit interes pentru1 studiul cinetic al proceselor electrochimice D DETERMiNAREA EXPERiMENTALa A POTENtiALULUi DE ELECTROD Expresiile potentialelor de electrod (36) si (38) nu au o semnificatie termodinamica stricta, deoarece in componenta lor intra activitatile diferitelor tipuri de ioni; potentialele de electrod exprima de fapt, cum s-a aratat mai sus, diferenta dintre potentialul solutiei, si potentialul electrodului si aceasta marime are o importanta deosebita Masurarea directa a potentialului singular al unui electrod nu este posibila Se poate masura insa potentialul de electrod pe cale indirecta, formind o pila cu electrodul al carui potential se determina si cu un electrod al carui potential este cunoscut (electrod de comparatie sau de referinta) Notind f e m a acestei pile cu E, potentialul electrodului care se masoara cu ex si potentialul electrodului cunoscut (de comparatie) cu ec, se poate scrie E = ± (ec — ex), dupa cum electrodul de comparatie este pol pozitiv sau pol negativ; din aceasta relatie se poate scoate valoarea lui e T: ex = ec—| E , (54) in care | E j este precedat de semnul — cind electrodul de comparatie este pol negativ, sau de semnul + cind electrodul de comparatie este pol pozitiv al pilei 1) ’) Potentialele a numeroase metale (Cu, Sn, Ni, Fe, Zn etc ) in solutii diluate ale! sarurilor lor sint foarte greu reproductibile; cauza se datoreste suprafetei acestor metale, care fiind intotdeauna acoperita cu cantitati foarte mici de oxid, influenteaza procesul electrochimie la suprafata electrodului Rezultate foarte bune si reproductibile se obtin daca se amalgameaza suprafata metalului Totusi, potentialul chimic al metalului amalgamat fiind putin mai mic, se va micsora putin si tensiunea sa de disolutie electrolitica si deci valoarea potentialului va diferi de cea reala; prin urmare, concentratia amalgamului trebuie sa fie bine determinata 206 FORtA ELECTROMOTOARE Cunoasterea potentialelor de electrod are o deosebita importanta practica si in acelasi timp permite si determinarea potentialelor standard (normale) e° Relatia (54) permite usor aceasta determinare, tinind seama ca trebuie sa se evite cit mai mult potentialele'de contact care pot falsifica mai mult sau mai putin rezultatele masuratorilor Metoda cea mai simpla ar fi sa se asocieze electrodul care se masoara cu un electrod de referinta avind potential nul; in acest caz, f e m a pilei formate reprezinte  chiar potentialul e Potentialul unui electrod este nul, cind potentialele chimice ale ionilor in faza metal si in faza solutie sint egale; in acest caz Др=е tinind seama de relatia (38), aceasta stare poate fi atinsa prin variatia activitatii, respectiv a concentratiei ionilor din solutie; cind o RT e =—-*ln alz potentialul de electrod este nul zF S-au facut numeroase incercari pentru a gasi un electrod cu "potential nul" corespunzator, practic si teoretic; cele mai bune rezultate au fost obtinute cu asa-numitul electrod picator de mercur Acest electrod, format dintr-un tub capilar foarte subtire prin care curg picaturi de mercur, este cufundat intr-o solutie de clorura de potasiu saturata cu calomel Mercurul are o tensiune de disolutie electrolitica foarte slaba si, prin urmare, ionii mercurosi din solutie se depun usor pe suprafata mercurului si sint transportati la partea inferioara a vasului in care se gaseste solutia; o cantitate echivalenta de ioni Cl  este antrenata in acelasi timp prin atractie electrostatica Sarea mercuroasa este astfel transportata de la partea superioara a solutiei, unde este cufundat electrodul picator de mercur, la partea inferioara, unde ionii mercurosi, transportati de picaturile de mercur, sint pusi in libertate si se intorc in solutie Acest proces continua pina cind activitatea ionilor mercurosi, in jurul electrodului, atinge valoarea la care potentialul chimic al ionilor din solutie devine egal cu potentialul chimic al ionilor in metal in acest moment electrodul picator de mercur are potentialul zero Valoarea nula se atinge foarte repede, deoarece concentratia ionilor Hg|+ este foarte mica si viteza picaturilor de mercur este relativ mare (de obicei circa 3 picaturi pe secunda) Valoarea acestui electrod, considerata mult timp ca zero absolut, este astazi contestata, deoarece valoarea sa nu corespunde potentialului zero absolut; Frumkin si colaboratorii sai au aratat ca aceasta se datoreste faptului ca electrozii mentionati dau valori relative ale potentialului si nu saltul complet intre solutie si electrod (v mai sus potentialul sarcinii nule) Acest potential zero este conditionat de pozitia electronilor la suprafata metalului si de adsorbtia moleculelor solventului si substantei dizolvate ce poseda un moment de dipol Din aceste motive acest electrod nu mai este folosit ca electrod de zero, dar a gasit o importanta aplicare in alt domeniu electrochimie (analiza polarografica) Electrodul normal de hidrogen in lipsa unui electrod cu potentialul zero absolut se foloseste astazi ca electrod de zero electrodul normal DETERMiNAREA EXPERiMENTALA A POTENtiALULUi DE ELECTROD 207 de hidrogen, propus de Nernst drept electrod nul conventional; potentialul acestui electrod este perfect reversibil, constant si egal cu 0,1 • 10 4 V Nernst a considerat arbitrar valoarea acestui potential ca zero la toate temperaturile Electrodul de hidrogen este format din lantul (Pt) H (1 At) | H+ (aH+ = 1) Practic, electrodul de hidrogen este format (hg 54) dmtr-o mica placa de platina platinata P saturata cu hidrogen la presiunea atmosferica si cufundata intr-o solutie de HoS04 2n, a carui activitate aH+ = 1 (solutia de H2SO4 2n se comporta deci ca si cind ar fi disociata 50%) Un curent de hidrogen care patrunde printr-un tub lateral satureaza placa si spala suprafata electrodului de platina Potentialul determinat in raport cu acest electrod are o valoare termodinamica determinata Fie, de exemplu, un electrod de tipul intii, cu potentialul e, reversibil in raport cu cationii din solutie, in acest caz : (aM+), unde z este valenta si a activitatea ionilor din solutie For-mind pila cu acest electrod si cu electrodul normal de hidrogen rezulta M i M2+(aM+)tH- (a,r = 1) | H2 o At) (55) Fig 54 Electrod de hidrogen: P — placa de platina platinata; T — tub de legatura in care contactul lichid fie ca lipseste, fie ca potentialul de difuziune se considera complet inlaturat Reactia generatoare de curent in pila este M + zl i (aH- = 1) = Мг+ (ам+) +-І гН, (i At) (56) Variatia energiei libere in aceasta reactie este — zFE volti-cou-lombi Cind a = 1, potentialul electrodului este egal cu e°, iar energia libera este — z e°F Aceasta marime este energia libera standard de formare a ionilor M2+, adica se admite ca energia libera de formare a ionilor FP din hidrogen gazos, in conditii standard, este egala cu zero Pentru un electrod reversibil in raport cu anionii X2 se poate forma ca mai sus pila Х|Хг (ах-):Н+(ан+ = і)[Н2(1 At), iar reactia in pila este XJ (ox-) +zHr (aH- = i ) = X-pzH (1Ai) (57) 208 FORtA ELECTROMOTOARE Variatia energiei libere va fi si in acest caz — zeQF pentru starea standard si reprezinta deci ca valoare energia libera de formare a ionilor X-; prin urmare, energia libera de descarcare a anionilor este egala cu ze°F, ^de e° este potentialul standard Electrodul de hidrogen este greu de construit si poate da contacte lichide apreciabile cind se formeaza cu el o pila, astfel ca folosirea directa ca electrod de referinta este dificila De aceea in practica se intrebuinteaza electrozi de referinta auxiliari, al caror potential in raport cu electrodul de hidrogen este precis determinat si care au o manipulare simpla; prin unirea unui astfel de electrod cu electrodul respectiv se formeaza pila: electrod de referinta auxiliar j electrod de masurat a carei forta electromotoare, introdusa in relatia (54), da direct potentialul electrodului de masurat e; astfel, valoarea acestui potential este determinata indirect in raport cu electrodul de hidrogen Se cunosc multi electrozi de referinta auxiliari, printre care: electrodul de calomel, cu clorura de argint, cu sulfat de argint etc Electrodul de calomel Este un electrod de tipul al doilea format din lantul Hg 1 Hg2Cl21 KCi Practic, el este format deci dintr-un electrod de mercur in contact cu o solutie de clorura de potasiu, a carei concentratie poate fi 0,1 n, 1 n sau saturata Potentialul electrodului de calomel in raport cu electrodul de hidrogen este functie de concentratia solutiei de clorura de potasiu; valorile cele mai sigure cunoscute in prezent, sint urmatoarele: Electrod 0,1 normal: H | Hg2Cl2(s) | KCi 0,1 n 0,3338 + 0,00007 (0 — 25) V Electrod 1 normal: H | Hg2Cl2(s) | KCi 1 n 0,2800 + 0,00024 (0 — 25) V Electrod saturat: Hg | Hg2Cl2(s) | KCi sat 0,2415 + 0,00076 (0 — 25) V Aceste valori nu trebuie considerate perfect exacte, pentru ca nu se tine seama de potentialele de difuziune si de activitatea separata a ionilor; totusi, acesti electrozi sint aproape singurii utilizati in toate determinarile curente, deoarece sint foarte usor de construit si foarte comod de manipulat Electrodul 0,1 n este utilizat pentru masuratori de precizie, pentru ca are un coeficient de temperatura foarte mic Electrodul saturat, care se poate construi foarte usor, este preferat, deoarece cu ajutorul unei punti de solutie saturata de clorura de potasiu se evita aparitia in pila de masurat a unui contact lichid in literatura se intalnesc diverse forme de electrozi de calomel; in fig 55 se reprezinta trei tipuri utilizate curent in practica Pentru ca rezultatele masuratorilor sa fie corecte, mercurul trebuie sa fie pur, iar calomelul trebuie sa fie liber de saruri mercurice si de bromuri; el nu trebuie sa fie divizat fin, pentru ca astfel poate mari solubilitatea si deci falsifica valorile potentialului electrodului de calomel La fundul vasului de sticla se asaza un strat nu prea mare de mercur; contactul cu exteriorul se face cu ajutorul unei sirme de platina izolata intr-un tub de sticla DETERMiNAREA EXPERiMENTALa A POTENtiALULUi DE ELECTROD 209 Deasupra mercurului se asaza un strat de pasta preparata din calo-mel pur, mercur si clorura de potasiu; apoi se umple vasul cu solutie de clorura de potasiu de concentratia dorita Unirea electrodului cu electrodul care se masoara se face de obicei cu ajutorul unui sifon electrolitic s (fig 55, a si b) plin cu solutie de clorura de potasiu de Fig 55 Electrozi de calomel: a — forma practica uzuala; b — forma clasica; c — electrod compact cu placa filtranta i la fund aceeasi concentratie ca si solutia din vasul electrodului Trebuie sa se evite cu mare atentie difuziunea electrolitilor din exterior in solutia de clorura de potasiu Forma b din fig 55 este tipul cel mai simplu si mai usor de construit; capacitatea vasului este de aproximativ 50 cm3 Forma a este un tip curent utilizat in practica, la care atit sifonul s cit si tubul de golire g sint prevazute cu robinete de inchidere Forma c este un electrod compact, care se introduce direct in solutia electrodului de masurat; contactul electric se face cu ajutorul sirmei f in pila formata cu electrodul de masurat, electrodul de calomel poate fi pol pozitiv sau pol negativ; in calculul potentialului ex dupa relatia (54) se va tine seama de indicatiile date la stabilirea formulei Electrodul cu clorura de argint Ca si electrodul de calomel, electrodul cu clorura de argint este tot un electrod de tipul al doilea, fiind format din lantul Ag | AgCl | KC1; el este folosit in masuratori de precizie si pentru determinarea potentialelor standard la electrozii care contin cloruri, pentru a evita potentialele de contact lichid Valoarea potentialului standard al electrodului Ag ] AgCl | KC1 se poate obtine considerind ca punct de plecare pila H2(l At) | H+Cl- : AgCl (solid) | Ag 14 — Electrochimie — Principii Teoretice 210 FORtA ELECTROMOTOARE F e m a acestei pile, in care activitatile ionilor H+ si Cl  in solutia de HCi sint arbitrare, poate fi exprimata, pe baza relatiei generale, astfel: E =  °-y ln(oHfOa-), (58) deoarece hidrogenul, argintul si clorura de argint sint la starea standard inlocuind in relatia (58) produsul aH+ • aCi- cu activitatea medie a± a acidului clorhidric, se obtine F e m standard E a acestei pile (care este si potentialul standard al electrodului cu clorura de argint), este 0,2224 V in conditii standard, adica la 25°C, la presiunea de 1 At si cu solutie normala de clorura de potasiu (acl- = 1 )• Ca electrozi de referinta se mai pot utiliza electrozi cu bromura de argint Ag | AgBr | KBr (aBr- = 1) si electrozi cu iodura de argint Ag | AgJ | KJ (aj-= 1); metodele de preparare si determinare a potentialelor sint analoge cu ale electrodului cu AgCl Electrozi de comparatie cu sulfati Acesti electrozi sint utilizati la determinarea potentialelor electrozilor cu sulfati de tipul Cu | CuSO4, pentru ca in acest caz se evita formarea unui potential de contact lichid, suplimentar, cum ar fi, de exemplu, cazul cind s-ar utiliza un electrod cu clorura Cei mai intrebuintati electrozi sint: electrodul cu sulfat de plumb Pb (Hg) 1 PbSO4 (solid) | K2SO4 si electrodul cu sulfat mercuros Hg | Hg2SO4 (solid) | K2SO4 Potentialele standard ale acestor electrozi se pot obtine prin extrapolare, ca in cazul electrodului cu clorura de argint, sau prin masuratori in comparatie cu un alt electrod Valorile cele mai exacte, la 25°C, sint Pb (Hg) | PbSO4 (solid) | SOJ- (aSoi-= 0 > e° = - 0,3505 Hg | Hg,SO4 (solid) | SO?- (aSo4 = 0 : e° = —0,6141 Daca electrozii contin o solutie de sulfat cu activitate diferita, la determinarea potentialului electrodului trebuie sa se cunoasca activitatea solutiei Determinarea potentialelor standard Metoda adoptata pentru determinarea potentialelor de electrod standard, atit pentru electrozii formati din metale, cit si pentru electrozii formati din metaloizi, depinde de natura substantei studiate in principiu, electrodul al carui potential se determina se asociaza cu un electrod standard convenabil ales, astfel incit sa se evite cit mai DETERMiNAREA EXPERiMENTALa A POTENtiALULUi DE ELECTROD 211 mult eventualele potentiale auxiliare de contact lichid care pot falsifica rezultatele Mult mai dificila este determinarea potentialelor standard ale electrozilor cu metale alcaline, deoarece acestea reactioneaza usor cu apa; de aceea se utilizeaza amalgame diluate si se compara potentialul amalgamului cu potentialul metalului alcalin in solventi neaposi Un alt caz important este determinarea potentialelor standard ale electrozilor cu halogeni Determinarea se face simplu din punct de vedere teoretic, folosind aceeasi metoda ca la electrozii cu cationi; la electrozii cu halogeni se ivesc insa complicatii datorita reactiilor secundare care apar la electrod prin reactia cu apa a moleculelor de halo-gen Aceste dificultati se elimina in mare parte lucrind in solutie acida Determinari in prezenta unui potential de contact lichid in exemplele date pina acum, potentialul standard a fost determinat formind pile fara contacte lichide suplimentare, care sint o sursa de erori in masuratori Acest mod de lucru nu este realizabil cind sarurile sint greu solubile, hidrolizabile sau cu activitatea nedeterminata etc ; in aceste cazuri se formeaza lanturi electrochimice folosind contacte lichide cit mai simple, adica contactul a doua solutii cu ion comun si concentratii egale, sau contactul a doua solutii ale aceleiasi substante la concentratii diferite, deoarece aceste potentiale pot fi calculate cu suficienta exactitate (v cap Viii) Sa determinam, de exemplu, potentialul standard al electrodului de argint; singura sare usor solubila fiind AgNOs, se va folosi electrodul Ag | AgNOs (aA + =1) Se formeaza pila Ag | AgNOs 0,1 n | KNO, 0,1 n i KCi 0,1 n | Hg2Cl2 | Hg care are doua potentiale lichide: AgNOs 0,1 n ' KNO3 0,1 n si KNO3 0,1 n i KCi 0,1 n Aceste potentiale, calculate cu ajutorul relatiei (15) din cap Viii si insumate, sint de 0,0007 V; f e m a intregii pile, determinata experimental, este 0,3992 V Pila fara contacte lichide Ag i AgNO, 0,1 n i KCi 0,1 n J Hg2Cl2 | Hg va avea deci o f e m de 0,3992 — 0,0007 = 0,3985 V Potentialul electrodului de calomel 0,ln este 0,3338 V, de unde rezulta ca potentialul electrodului Ag | AgNOs 0,ln este 0,7323 V Pentru a determina valoarea potentialului electrodului de argint la starea standard, se foloseste expresia generala eAg+ = ^Ag+ + aAg+- (60) in aceasta relatie eAg- Sb3  + 3 S 0,2 Rb, Rb+ Rb-> Rb+H-e — 2,925 Bi, Bi3+ Bi -* Bi3+ + 3 s 4- 0,260 K, K+ К -> K+ + s — 2,924 Cu, Cu2+ Cu->Cu2+ +2fi 4- 0,340 Cs, Cs+ Cs -> Cs+ + s — 2,923 Te, Te*+ Te->Te’+-f-4s 4- 0,568 Na, Na+ Na ч Na+ + s — 2,714 J,, J  у J2 4-s  ► J 4- 0,536 Ca, Ca2+ Ca -i Ca2+ + 2s — 2,70 Hg, Hg|+ 2Hg->Hg^++2s 4- 0,798 Mg, Mg2+ (18°) Mg —> Mg2+4-2s — 1,866 Ag, Ag+ Ag-> Ag+ + s + 0,799 Ai, A?*- Al -> Al3+ + 3e — 1,690 Br2, Br- у Br2 4- s -> Br- 4- 1,066 Zn, Zn2' Zn -> Zn2+ + 2 s -0,761 ci2, ci-  Cl2 -t- e -> Ci 4- 1,358 Ga, Ga3- Ga-> Ga3++3E — 0,520 Au, Au3+ Au -> Au3+ 4- 3 E 4- 1,360 Fe Fe2+ Fe-> Fe*+ + 2 e -0,441 F" F- •i-F, + e->F- 4- 2,850 Cd, Cd2+ Cd-> Cd2+ + 2 s - 0,402 s, s2- S-b2s->S2- 4- 0,480 Ti, T1+ Ti -> Tl++s — 0,338 H2, OH- -H +OH-^H O-ls — 0,828 Со, Co2+ Co-> Со2-1- + 2 s — 0,283 O2, OH- 2 OH" -> 10, + ‘4- H,0 4- 2 s 4- 0,401 Ni, Ni2+ Ni -> Ni2+ + 2 s — 0,236 Ag, AgBr, Br  AgT-Br- ->AgBr4-s 4- 0,0711 Sn, Sn2+ Sn -> Sn2+ + 2 s — 0,140 Ag AgJ J  Ag + J- ->AgJ + e 4-0,152 Pb, Pb2+ Pb-" Pb2+-f-2s — 0,126 Hg, Hg2SOr 2 Hg-t-SO J -► SOf -> Hg2SOi 4- 2 s 4- 0,614 H,, H+ у-н2 ->H+ + s 0,00 in solutie apoasa neutra se vor dizolva deci cu dezvoltare de hidrogen si in cantitate mai apreciabila numai acele metale ale caror potentiale standard sint accentuat mai negative decit — 0,413 V in anumite cazuri se observa unele anomalii aparente; astfel, desi potentialul standard al cuprului in raport cu hidrogenul este + 0,340 V si in consecinta nu poate scoate hidrogenul din solutie, totusi el se dizolva in solutii de HBr si chiar in KCN cu degajare de hidrogen; cauza acestei comportari neasteptate este formarea de ioni complecsi, in prezenta carora ionii de cupru sint indepartati din solutie Cind echilibrul este atins, activitatea ionilor Cu2+ este foarte mica in comparatie cu activitatea ionilor H+, insa pentru atingerea chiar a acestei concentratii mici, in solutie trebuie sa treaca o cantitate considerabila de cupru; o parte mare din cuprul dizolvat exista sub forma de ioni complecsi, astfel ca activitatea ionilor simpli de Cu2+ este foarte redusa 214 FORtA ELECTROMOTOARE Este important faptul ca, fiind cunoscute constanta de echilibru a unei parti de pila si valoarea potentialului standard al unui electrod, se poate determina usor valoarea celuilalt electrod, formind o relatie de tipul cunoscut: ecu ezn 9F Aceasta metoda al staniului in raport a fost folosita in calculul potentialului cu electrodul standard de plumb standard Potentiale de electrod in medii neapoase Un foarte mare numar de determinari cu diferite grade de precizie au fost efectuate la studiul elementelor galvanice formate cu solventi neaposi Cercetarile facute pina in prezent au stabilit in mod neindoielnic ca fiecare solvent trebuie sa fie privit ca un mediu independent si ca nu se poate stabili nici o legatura directa intre valorile obtinute in medii apoase si in medii neapoasa Deoarece relatiile care exprima potentialul de electrod nu sint functie de natura solventului, se poate presupune ca ele pot fi aplicabile tot asa de bine si la elementele galvanice continind solutii neapoase De asemenea, si in cazul solventilor neaposi se pastreaza conventia ca potentialul standard al electrodului de hidrogen este zero (adica electrodul cu gaz ideal, la presiunea atmosferica, in solutie in care activitatea ionilor H+ este egala cu unitatea) Cu ajutorul electrodului standard de hidrogen au fost determinate potentialele standard la o serie de electrozi in alcool metilic, alcool etilic si in amoniac lichid la — 50°C Tabela 42 Potentialele de electrod in diferiti solventi Electrodul H"9 25°C CH,OH, 25°C CSH,OH 5'C NH" - 50°C A v А V e°, V o v e V Li, Li+ — 3,024 - 3,095 — 3,042 K, K+ — 2,924 — — - 1,980 Na, Na + — 2,714 - 2,728 — 2,657 — 1,840 Zn, Zn’+ — 0,761 — — 0,52 Cd, Cd2+ — 0,402 — — — 0,18 Ti, T1 + — 0,338 — 0,379 — 0,343 — Pb, Pb2+ — 0,125 — — + 0,33 H2, H + 0,0 ± 0,0 ± 0,0 ± 0,0 Cu, Cu2+ + 0,340 — — -1- 0,430 Ag, Ag+ + 0,799 + 0,764 -1- 0,749 -i- 0,830 Cl2, Cl- Br " Br- 4- 1,358 + 1,H6 + 1,048 + 1,28 + 1,066 + 0,837 + 0,777 + 1,08 J,, J  + 0,536 + 0,357 + 0,305 + 0,70 DETERMiNAREA EXPERiMENTALa A POTENtiALULUi DE ELECTROD 215 in tabela 42 se dau valorile potentialelor standard ale citorva elemente in trei solventi neaposi, in comparatie cu potentialele standard in solutie apoasa Din analiza tabelei rezulta ca desi potentialul standard al hidrogenului este conventional zero in toti solventii, potentialele elementelor difera de la un solvent la altul; potentialele standard ale halogenilor sint asezate in aceeasi ordine in toti solventii Se observa, de asemenea, ca tendinta puternica de a emite ioni in solutie (tensiune de disolutie electrolitica puternica) ramine aceeasi la metalele alcaline, de unde si valorile ridicate ale potentialelor lor de electrod, in timp ce metalele mai nobile, de exemplu argintul, au o tendinta mult mai slaba (tensiune de disolutie electrolitica slaba) de a emite ioni in solutie, indiferent de solventul care formeaza solutia Electrozii de tipul al doilea Acesti electrozi sint utilizati astazi curent in tehnica masuratorilor de potentiale de electrod Unul din cei mai utilizati electrozi este electrodul descris inainte, cu clorura de argint: Ag | AgCl | Ci (m) Potentialul acestui electrod poate fi scris astfel: е^ = е°м + у- ln "лв+ Deoarece solutia este saturata in AgCl, activitatea clorurii de argint in solutie este constanta, fiindca = #Ag+ ’ aci  = ’ unde Ks este produsul de solubilitate Din cele doua egalitati se obtine 0 RT RT , RT елй = eAg + — in Ks —   1П aa- = eAe — in aa- (61) in care e' g cuprinde factorii constanti Potentialul electrodului depinde deci de activitatea ionilor Cl  si in consecinta este si un electrod de clor: eci= eci у 1° aci - (62) Potentialele standard e'Xg si e ( sint bineinteles deosebite, deoarece 'eci este, conform tabelei 41, egal cu + 1,358 V, pe cind pentru potentialul standard e' g al electrodului Ag | AgCl se obtine din f e m a lantului Ag | AgCl j HC1 (m) | H2 (Pt), dupa procedeul descris mai inainte, valoarea + 0,224 V Deci, se poate considera electrodul Ag | AgCl ca un electrod de clor cu tensiune de disolutie electrolitica foarte mult micsorata Din cele doua valori si e'Ag, cu ajutorul relatiei (61) se poate determina constanta Ks si, in consecinta, si produsul de solubilitate al clorurii de argint; inlocuind cu valorile numerice se obtine: 0,7790 + 4- 0,05914 ig Ks = 0,2224, de unde ig Ks = — 9 750 sau   c2, (20) PiLE DE CONCENTRAtiE 227 din ansamblul format se obtine o pila a carei f e m rezultanta este E2 — Ei Electrodul cufundat in solutia mai concentrata va fi pol pozitiv in jumatatea din dreapta a pilei zincul se dizolva si electrodul se incarca negativ Zn + H&SO* = ZnSO4 + 2Hg iar in partea stinga se produce fenomenul invers ZnSO4 + 2Hg = Hg2so! + Zn Deci, cind pila debiteaza curent, zincul si sulfatul mercuros solid sint transportati de la o semipila la cealalta, insa transportul are loc in sens invers in cele doua pile Nu are loc nici o transformare chimica rezultanta, singura schimbare definitiva in sistem' fiind disparitia ZnSO4 din solutia concentrata si trecerea in solutia diluata Energia electrica a ansamblului celor doua pile nu provine deci din transformarea energiei chimice,—ci este echivalenta cu lucrul osmotic maxim (pentru ca pila este reversibila) care rezulta din transportul sulfatului de zinc Energia efectiva este luata din mediul inconjurator, iar daca sistemul este izolat va fi luata chiar din sistem si in acest caz temperatura scade Dispozitivul este cunoscut sub numele de pila de concentratie fara transport Forta sa electromotoare depinde de concentratia celor doua solutii si, cum acestea nu sint in contact direct, sulfatul de zinc nu este transportat direct de la o solutie la cealalta Deoarece aceasta pila de concentratie lucreaza perfect reversibil, se poate calcula forta sa electromotoare pe cale termodinamica Se presupune ca prin pila trece un curent de 2F; un atom-gram zinc se dizolva din electrodul din dreapta si se depune pe cel din stinga, in timp ce solutia diluata se imbogateste cu 1 mol ZnSO4, iar solutia concentrata saraceste cu aceeasi cantitate Deoarece potentialele chimice ale zincului si Hg2SO4 din ambele pile sint egale, variatia energiei libere fAG a sistemului se produce numai pe seama variatiei energiei libere care insoteste trecerea unui mol de ZnSO4, adica a unui ion-gram Zn+ si a unui ion gram SOl-,’ din solutia concentrata in solutia diluata; in consecinta AG = [( Pzn|+ — Hzns+ ) + ( ^SOjr2 — MsoJt,)] • (21) Se presupune ca in acest caz cantitatile de solutie in elemente sint atit de mari, incit trecerea unui mol de ZnSO4 nu provoaca o schimbare insemnata a concentratiilor celor doua solutii; in acest fel variatia energiei libere este egala cu variatia totala a potentialelor chimice tinind seama ca potentialul chimic al unui component este dat de relatia + RT in a 228 PiLE REVERSiBiLE inlocuind in relatia (21) si facand simplificarile se obtine AG =  ?7 in ^"’^ + RT in  S°4, ?' ("zn’+X ("so; ), (22) AG = RT in - (°z"= - Energia electrica produsa de circuit la trecerea unui curent de 2F este 2EF unde E — Ei — Ei Rezulta deci ca AG = — 2EF si inlocuind in relatia (22) se obtine   = ^ ln (^ЬЧМ-h = RT ln a, 2F ( aZn2+ )2 • ( aSO^  )2 2 7 (23) in care ai si аг sint activitatile medii ale sulfatului de zinc in cele doua solutii inlocuind activitatile prin produsul dintre concentratiile molare sau modale si coeficientii de activitate, rezulta sau (24) (25) Ecuatia generala pentru toate tipurile de pile de concentratie fara transport este, pornind de la relatia (23),   = — y n^ (26) v2 zF a j unde z este valenta ionului in raport cu care electrozii sint reversibili, va — numarul acestor ioni si v — numarul total al ionilor rezultati prin ionizarea fiecarei molecule de sare transportata Observatie La aceeasi relatie se poate ajunge si pe alta cale Pila lucrind reversibil, lucrul electric produs este riguros egal cu lucrul osmotic al pilei Lucrul electric eifectuat la trecerea a z Faraday este zEF jouli, unde E este f e m a pilei Daca pi si P2 sint presiunile osmotice ale solutiei diluate si concentrate, lucrul osmotic efectuat prin transportul unui mol ZnSO4 din solutia concentrata in cea diluata va fi • * fPi Lucru osmotic efectuat =   Vdp, Jps in care V reprezinta volumul solventului continind 1 mol ZnSO4 la presiunea osmotica p Pila lucrind reversibil, lucrul electric este riguros egal cu cel osmotic: (27) PiLE CU GAZ 229 Daca solutiile sint diluate si urmeaza legea gazelor, pV = 2RT deoarece ZnSCh da doi ioni care pot fi transportati de la o solutie la alta inlocuind pe V, rezulta 2EF = = 2етіп sau E=— in   Jr, P p F p (28) Dupa cum se stie, presiunile osmotice urmeaza legea gazelor aplicata la solutii, cu conditia ca in locul concentratiilor stoechiometrice sa se foloseasca activitatile respective; presiunile osmotice sint exact proportionale cu activitatile a( si 02 ale sulfatului de zinc in cele doua solutii, astfel ca in relatie analoga cu relatia generala (26) B PiLE CU GAZ Prin pile cu gaz se inteleg pilele in care cei doi electrozi sint electrozi cu gaz; dupa felul electrozilor pilele cu gaz pot fi pile chimice propriu-zise, sau pile de concentratie (cu unul sau doi electroliti) Electrozii cu gaz cei mai importanti sint: electrodul de hidrogen (descris in cap Vii), electrodul de oxigen si electrozii cu halogeni Electrodul de oxigen Electrodul de oxigen este format dintr-o placa de platina platinata saturata cu oxigen, cufundata intr-o solutie apoasa de electrolit; cu acest electrod se obtine un potential mai mult sau mai putin definit, care este functie de presiunea gazuluj si de natura electrolitului Se poate considera ca in platina platinata oxigenul este in echilibru cu ionii O2- ai solutiei Conform ecuatiei generale a potentialului de electrod, pentru anioni, potentialul stabilit va fi e = const (i) — у in ao2- • (29) ionii O2- sint fireste in echilibru cu ionii OH — a9OH— O2- + H,O 2OH- deci -^7 = const Daca se admite ca activitatea apei este constanta, rezulta: e = const (ii) — у in aOh— Deoarece aH+ • a0H- = КHo0 (produsul ionic al apei), e = const (iii) + у in ан+- (30) Potentialul unui electrod de oxigen depinde deci de activitatea ionilor QH  si Hi a electrolitului; valorile constante i, ii si iii sint functie de presiunea oxigenului4gazos Potentialul standard al eiectrodulur de oxigen nu poate fi determinat cu ajutorul masuratorilor de f e m , deoarece acest electrod nu 230 PiLE REVERSiBiLE este reversibil (cum se va arata mai departe); totusi, se poate determina valoarea sa pe cale indirecta Problema consta in determinarea f e m a lantului O2 (1 At) | OH" (a0H-=l) | H-f (aH+ = 1) |H, (1 At) Forta electromotoare a acestei pile va fi E = eOa — eH , in care eo2 = const (i) + у in qh+ si = const (ii) + y- in aH-de unde E = const (i) — const (ii) = const F e m a pilei depinde numai de presiunea celor doua gaze si este independenta de activitatea ionilor H+ ai electrolitului in majoritatea cazurilor electrozii de gaz sint la presiune atmosferica; deci, se considera pila hidrogen-oxigen pentru aceasta presiune Reactia care decurge in pila la trecerea unui curent de 2F este H2 (1 At) + 1 2 O, (1 At) H,0 lichid (31) Variatia energiei libere a acestui proces, dupa izoterma lui van't Hoff, este AG = —2EF = —RTlnK + RTln——(32) "н, • po unde К este constanta de echilibru, iar termenii p sint presiunile arbitrare ale componentelor in pila insa presiunea partiala a apei lichide (presiunea de vapori) ramine constanta; pe de alta parte, presiunile oxigenului si hidrogenului gazos sint egale cu unitatea Ecuatia (32) se reduce deci la E° = — ln K' (33) 2F v in care termenii pe reprezentind presiunile de echilibru, in atmosfere Deoarece starea standard pentru apa este apa lichida, activitatea apei lichide va fi egala cu unitatea; facind modificarea in relatia (34) si inlocuind in relatia (33) se obtine 19 RT E = — ln 2F P eo, (35) PiLE CU GAZ 231 Forta electromotoare E a fost calculata pe considerente termodinamice prin mai multe metode1); in toate cazurile se ajunge la valoarea 1,229 V la 25°C Aceasta valoare este aplicabila la toate solutiile de electroliti in apa intr-o solutie in care activitatea ionilor H+ este ан+ = 1, activitatea ionilor OH  este egala cu iO-14; potentialul standard al hidrogenului fiind zero, potentialul oxigenului va fi 1,229 V Mult timp aceasta valoare a fost considerata ca potentialul standard al electrodului de oxigen, ceea ce nu este exact; in adevar eox = e° —  ln a0H- = eQ — 0,059 lg a0H— la 25°C sau 1,22 = e — 0,059 lg 10 14 de unde e = 0,401 V la 25°C (36) Nereversibilitatea electrodului de oxigen Se observa experimental ca potentialul electrodului de oxigen creste la inceput repede, apoi atinge o valoare care ramine aproape constanta; aceasta valoare este intotdeauna inferioara valorii determinate prin calcul si este de circa 1,14 V Chiar daca se folosesc electrozi de platina sau de iridiu 'cu suprafata lustruita nu se poate atinge potentialul teoretic de 1,229 V Din aceste motive, reversibilitatea electrodului de oxigen este nesigura; se considera ca electrodul de platina sau de iridiu este oxidat de atmosfera de oxigen si ca oxizii formati fac electrodul ireversibil (Daca se lasa un anod de platina polarizat sa stea mai mult timp in H2SO4, potentialul sau scade repede si apoi se stabileste la circa 1,08 V; identitatea intre acest potential si acel al electrodului obisnuit de oxigen permite sa se presupuna ca acesta din urma cuprinde de asemenea un oxid) influenta presiunii asupra electrodului de oxigen nu concorda cu datele teoretice si rezultatele fac sa se presupuna existenta unui oxid pe electrodul metalic Datorita formarii acestor oxizi stabili, electrodul nu este probabil niciodata saturat cu oxigen gazos Prin incercarile facute, folosind ca electrolit sticla, portelanul sau alcaliile topite pentru pila oxigen-hidrogen, la temperaturi cuprinse intre 300 si 1 000°C, s-au obtinut valori ale f e m foarte apropiate de valorile calculate, deoarece in aceste conditii oxizii formati sint nestabili ’) S-a studiat disociatia apei la temperaturi inalte si s-a calculat constanta de echilibru la 17°C cu izocora lui van't Hoff Pornind de la aceasta valoare s-au determinat presiunile de disociere ale oxigenului si hidrogenului in echilibru cu apa lichida: ele sint 3,438 • 10—29 si 1,719 • iO-29 At la 17°C Aplicind ecuatia Gibbs-Helmholz, caldura de reactie fiind 136 800 cal, se obtine pentru coeficientul de temperatura al pilei valoarea — 0,00085 V, de unde E = 1,232 — 0,00085 (Ѳ — 17) 232 PiLE REVERSiBiLE Electrozi cu halogeni Electrozii cu halogeni sint formati, ca si ceilalti electrozi cu gaz, dintr-o placa de platina platinata sau de platina acoperita electrolitic cu negru de iridiu, introdusa in atmosfera de halogen si cufundata intr-o solutie a unui acid sau a unei sari a ha-logenului care satureaza placa Acesti electrozi au un potential definit, care este functie de activitatea halogenului liber si de activitatea ionilor de halogen ai electrolitului Aceasta din urma se poate exprima in functie de presiune pentru clor si brom si in functie de solubilitati pentru iod Expresia generala a potentialului poate fi pusa sub forma RT , -in a,v , ionilor de halogen si e° — potentialul in care ax- este activitatea standard Cu toate ca electrozii cu halogeni sint complet reversibili, potentialul lor este greu de determinat, deoarece clorul reactionind cp electrodul, trebuie sa se foloseasca o presiune partiala slaba; corectia pentru a aduce gazul la presiunea atmosferica poate fi determinata cu ecuatia  =^ln -• 2F p2 in afara de aceasta apare reactia secundara X2 + H2O HOX + H+ 4- X (37) care este foarte energica pentru brom si clor; pentru a evita aceste erori se lucreaza in solutii acide Al treilea fel de erori se datoresc formarii perhalogenurilor: in cazul bromului si iodului, ceea ce aduce o pierdere in halogen si in ioni de halogen; corectiile pentru aceste surse de erori se determina cu ajutorul constantei de echilibru Electrozii cu halogeni ar putea servi la determinarea ionilor de halogen, dar aceste masuratori sint ingreunate de dificultati experimentale si de numeroasele corectii necesare De aceea, in acest caz se prefera utilizarea electrozilor de tipul al doilea: Ag | AgX| MX, care sint reversibili in raport cu halogenul si usor de utilizat S-au mai studiat experimental si alti electrozi cu gaz, ca de exemplu electrodul cu hidrogen sulfurat, cu cianogen, cu etilena, cu azot, oxid de carbon, cu acetilena si electrodul format dintr-un amestec amoniac cu hidrogen; majoritatea acestor electrozi sint nereversibili Pile de concentratie cu gaz Ca si pilele cu electrozi solizi, pilele concentratie cu gaz pot fi: cu un singur electrolit sau cu doi elec- cu de de troliti PiLE CU GAZ 233 1 Fie de exemplu pila cu gaz H, (p,) | solutie cu ioni H+ | H2 (p2) in care pi si рг sint presiunile partiale ale hidrogenului in cei doi electrozi Activitatile celor doi electrozi sint diferite si pila este analoga cu o pila cu amalgam Prin trecerea unui curent de 2F prin aceasta pila, are loc transportul unui mol de hidrogen gazos de la presiunea pi la presiunea рг No-tind activitatile respective cu ai si аг se obtine, ca si in cazul pilelor cu amalgam, urmatoarea expresie a f e m : f RT i E = — in 2F (38} Daca in limitele presiunilor utilizate gazul se comporta ca un gaz ideal, raportul activitatilor poate fi inlocuit prin raportul presiunilor; prin urmare r RT , p,   = ^7 ln " • 2F p2 (39) Daca una din presiuni ramine constanta, iar cealalta variaza, ecuatia (39) devine E = — in p + const (40) in care p este presiunea variabila Reprezentarea grafica a f e m a acestei pile in functie de lg p trebuie sa fie o dreapta (fig 60) Verificarea ecuatiei prin masurarea f e m a pilei cu doi electrozi de hidrogen este dificila, insa acelasi rezultat poate fi obtinut daca electrodul cu presiune constanta este inlocuit cu alt electrod negazos, al carui potential nu variaza cu variatia presiunii gazului, cum ar fi exemplu pila H2 (p) | HCi (0,1 m) | Hg2Ci21 Hg Fig 60 Variatia f e m a unei pile cu gaz in functie de presiune ale carei determinari au fost inregistrate prin puncte in fig 60 Dupa cum se vede, pina la 100 At functia liniara este neschimbata Abaterea pina la 600 At poate fi explicata prin diferenta proprietatilor hidrogenului gazos fata de gazele ideale; peste 600 At abaterea se datoreste si influentei presiunii asupra electrodului de calomel, care nu mai poate fi neglijata 234 PiLE REVERSiBiLE O pila identica, cu un electrod la presiune constanta, se poate forma cu lantul Cl2 (p) | HCi (solutie) | Hg2Ci2 | Hg La trecerea unui curent de 2F, 1 mol clor trece in solutie; f e m a pilei va fi asemanatoare, insa cu semn schimbat in raport de relatia (40), deoarece este o pila cu anioni: E = const— — inp (41) 2F ' Ecuatia (41) a fost verificata experimental cu rezultate foarte bune Daca in locul pilei de concentratie cu hidrogen se foloseste o pila de concentratie cu oxigen O2 (pj | solutie MOH | O2 (p2) reactia in pila va fi O2 + 2H2O + 4s 4OH  Pentru transportul unui mol oxigen de la un electrod la celalalt trebuie deci sa treaca prin pila 4F Forta electromotoare a pilei va fi deci Daca se admite ca gazul se comporta in mod ideal, raportul activitatilor este egal cu raportul presiunilor si atunci E = — ln (42) 4F pt Semnul f e m este invers semnului pilei cu hidrogen, deoarece sarcinile ionilor sint contrare 2 Pilele de concentratie cu transport sint asemanatoare pilelor de concentratie obisnuite; de exemplu, lanturile H2 (1 At) | H2SO4 (q) | H2SOt (c2) | H2 (1 At) О, (i At) | KOH (q) | КОН (с,) | O2 (1 At) ’ Cl2 (1 At) | NaCl (q) | NaCl (c2) | Cl2 (1 At) sint identice cu pilele de concentratie cu transport obisnuite F e m a acestor pile este data de relatia generala (6) sau (10) C PiLE DE OXiDO-REDUCERE La definirea pilelor s-a aratat ca procesele electrochimice care dau nastere energiei electrice sint de fapt procese de oxidare si reducere care se petrec separat la fiecare din electrozi, unde are loc fie o acceptare, fie o cedare de electroni Toate pilele pot fi deci considerate PiLE DE OXiDO-REDUCERE 235 ca sisteme de oxidare si reducere Se atribuie totusi denumirea speciala de pile de oxido-reducere acelor sisteme in care procesul de electrod afecteaza starea si sarcina ionilor din solutiile electrolitilor care formeaza pila in acest caz procesul la electrozi nu mai decurge deci pina la faza finala care este descarcarea ionilor din solutie, ci se opreste la o faza intermediara de oxidare si de reducere a acestor ioni; in acelasi timp echilibrul electrostatic este mentinut prin descarcarea hidrogenului si oxigenului apei la cei doi electrozi, la fel ca in orice reactie de oxido-reducere Materialul electrozilor nu se modifica si serveste numai ca sursa sau receptor de electroni Fie, de exemplu, pila formata din lantul Pt | FeSOt i K,SO4 i KMnOt | Pt unde K2SO4, ca electrolit indiferent, joaca rolul unei punti de sare, intre cele doua placi de platina care formeaza electrozii se observa o diferenta de potential; daca se inchide circuitul exterior printr-un conductor metalic, pila va debita curent electric Fenomenul se petrece ca si cind la polul pozitiv s-ar degaja hidrogen si la polul negativ — oxigen Se poate explica functionarea acestei pile in modul urmator: electrodul cufundat in solutia reducatoare de FeSCh este un acceptor de electroni; pe suprafata sa se gaseste deci un surplus de electroni Electrodul cufundat in solutia oxidanta de KM11O4 este o sursa de electroni captati de solutia oxidanta Cind se inchide circuitul exterior printr-un conductor metalic, datorita presiunilor electronice neegale la cei doi electrozi electronii de la polul negativ trec in circuit in timp ce la polul pozitiv se acumuleaza electroni in acelasi timp solutia reducatoare cedind electroni electrodului de platina se oxideaza, in timp ce solutia oxidanta de KMnCh primind electroni se reduce in timpul functionarii pilei, cele doua solutii au suferit deci o schimbare de sarcini ale ionilor, respectiv o oxidare si o reducere, fara ca solutiile sa fie in contact Se poate deci considera o pila de oxido-reducere reprezentata prin lantul Pt| solutie reducatoare| solutie indiferenta! solutie oxidanta] Pt ca o pila cu gaz, in care electrodul pozitiv se comporta ca un electrod incarcat cu hidrogen, iar electrodul negativ ca un electrod incarcat cu oxigen Puterea reducatoare este cu atit mai mare, cu cit presiunea hidrogenului este mai mare si, invers, puterea oxidanta este cu atit mai intensa, cu cit presiunea oxigenului este mai ridicata Forta electromotoare a unei pile de oxido-reducere este functie de puterea de reducere si de oxidare a componentelor pilei; s-ar putea deci folosi f e m a acestor elemente pentru a face o clasificare a substantelor oxidante si reducatoare in raport cu o substanta data Aceasta clasificare este cu totul relativa, pentru ca ea mai depinde de concentratiile substantelor reducatoare sau oxidante, precum si de reactia mediului 230 PiLE REVERSiBiLE Electrozi de oxido-reducere Acesti electrozi, clasificati la electrozii reversibili ca electrozi de tipul al patrulea, sint formati, dupa cum s-a spus, dintr-un metal nobil, inatacabil, introdus intr-o solutie oxido-reducatoare, in care actioneaza cu efect catalizator Cel mai simplu sistem oxido-reducator este format dintr-o solutie care contine ionii aceluiasi metal in doua stari de valenta deosebite, de exemplu: Fe2+ Fe3+, Sn2+ Sn*+, Ce3+ Ce4+ etc intr-un sistem continind simultan formele oxidata si redusa ale unui compus se produce un echilibru intre cele doua, forme si intre electroni Cind se cufunda un metal intr-o solutie continind ionii sai, el tinde sa cedeze electroni pentru a trece in stare de ion, in timp ce ionii tind a fixa electroni pentru a trece in atomi in cazul oxidarilor si reducerilor se produce de asemenea un echilibru intre atomi, ioni si electroni, si acest echilibru este caracterizat prin potentialul de electrod intr-un mod cu totul analog, un electrod inatacabil (platina, aur etc ) introdus intr-un sistem de oxido-reducere ia un potential definit, care determina pozitia sa de echilibru; marimea potentialului depinde de raportul activitatilor celor doua feluri de ioni din solutie1) Daca sistemul are tendinta de a oxida, el ia electroni de la platina, care se incarca pozitiv; daca, din contra, sistemul are putere reducatoare, el cedeaza electroni platinei, care se incarca negativ Potentialul de electrod este deci o masura a puterii oxidante sau reducatoare Fie, de exemplu, un electrod de platina cufundat intr-o solutie pura de Hg2(ClO4)2 ; in acest caz se manifesta tendinta ionilor Hgl+ de a trece in ioni bivalenti Hg2+; solutia va ceda deci electroni platinei, care se incarca negativ fata de solutie Ca urmare a stratului dublu electric format, se stabileste repede un echilibru cu aparitia unui salt de potential definit invers, daca in solutie se gasesc numai ioni Hg2’", datorita tendintei acestora de a trece in ioni Hgl+, solutia va lua electroni de la platina, care se va incarca pozitiv Cind ambele feluri de ioni sint prezenti, procesul predominant depinde de raportul activitatilor, adica se va forma un salt de potential pozitiv sau negativ care poate fi definit conform egalitatii cunoscute (cap Vii): в ф metal Ф solutie Sistemele de oxido-reducere sint cunoscute sub numele de sisteme redox; in consecinta, electrozii si potentialele respective ale acestor sisteme sint denumite electrozi redox si potentiale redox Potentialul de oxido-reducere 1 Se propune sa se determine expresia potentialului de oxido-reducere pornind de la sistemul simplu *) Cu toate ca fiecare proces electrochimie este in definitiv o oxidare sau reducere, electrozilor de acest fel li s-a adaugat numele de "electrozi de oxido-reducere", din aceleasi considerente ca si pentru pilele de oxido-reducere PiLE DE OXiDO-REDUCERE 237 Fe* 2  Fe3+ Se asociaza electrodul Pt | Fe2+ Fe3+ cu electrodul de hidrogen, adica se formeaza pila1) normal Pt | Fe2+ Fe3+ | H+ (aH+ = 1) | H2 (1 At) Reactiile care decurg la electrozi sint respectiv si Fe2+ Fe’+ + e (a) H+ +si* 1 2 H, (b) La trecerea unui curent de 1F, reactia totala in pila va fi Fe3+ + 1 2 H, Fe2+ + H + (c) Variatia energiei libere a acestui sistem, dupa izoterma de reactie, este Fe = RT ln К — RT in —  — Deoarece prin conventie activitatile ан+ si aHj sint egale cu unitatea, rezulta e = *Lln ( "Lln^ (43) F F aFe3+ Cind activitatile аге2+ si ctFes+ sint egale intre ele sau cind activitatea ambelor stari este egala cu unitatea, RT - c e = — ln К — e , in care e° este potentialul standard (normal) al sistemului de oxido-reducere; inlocuind in relatia (43) si inversind logaritmul se obtine Generalizind ecuatia (44) se poate scrie e = (45) zF ared in care aoX si Ored reprezinta activitatile starii oxidate si starii reduse in sistem, iar z — diferenta de sarcini2) intre ionul in stare oxidata si in stare redusa Ecuatia (45) este valabila pentru toate sistemele redox continind un ion in doua stari de valenta diferite; exactitatea acestei relatii, nu *) Potentialele de oxido-reducere, ca si celelalte tipuri de potentiale de electrod, studiate in cap Vii, se exprima de obicei in raport cu potentialul electrodului normal de hidrogen, astfel ca pentru sistemul: Fe2+ Fe3+ + 8, f e m a pilei reprezinta chiar potentialul de electrod 2) Mai exact, numarul de electroni care intervin in reactia de oxido-reducere 238 PiLE REVERSiBiLE mita frecvent ecuatia lui Peter, a fost verificata experimental cu foarte bune rezultate1) in multe cazuri este greu sa se determine activitatile constituenti-lor; de aceea, raportul activitatilor se inlocuieste prin raportul concentratiilor in acest caz e° reprezinta un potential normal aparent e  Daca se noteaza cu freci si fox coeficientii de activitate ai celor doua stari reduse si oxidate, chiar din definitia activitatii a = f c rezulta ca potentialul normal aparent ea si potentialul normal real e° sint legate prin relatia Dupa cum s-a aratat la determinarea potentialelor standard, e poate fi determinat in anumite cazuri plecind de la ea Curba din fig 61 reprezinta variatiile potentialului de oxido-redu-(Fe2+1 cere e, m functie de procentul formei reduse -1 — pentru un [Fe2+]-HFe’+] F amestec fero-feric cu pH = 1, la 17°C Curba prezinta un punct de inflexiune corespunzind potentialului normal aparent e° pentru -l?e*+l— = 05 [Fe2+]+[Fe3+] 1 La aceeasi relatie se poate ajunge pe cale cinetica; daca se aplica legea maselor relatiei totale (c) din pila, rezulta Deoarece din reactie rezulta hidrogen gazos, electrodul poate fi considerat ca un electrod de hidrogen reversibil, conform relatiei (b), a carui expresie se poate scrie RT F a1!* 1П (46) introducind in relatia (46) valoarea lui dedusa din expresia lui K, rezulta RT sau RT RT e,, = -in K -in H F F RT sau RT sau generalizind relatie identica cu (45) Rt zF ared PiLE DE OXiDO-REDUCERE 239 Ecuatia (45) este aplicabila, cum s-a spus, sistemelor redox formate din ionii aceluiasi metal la doua stari de valenta diferite si pentru cazul cind tot hidrogenul primit de forma oxidata este ionizat in stare redusa 2 Fie sistemul general de oxido-reducere (A + mB + nC 4- z = 4^ г X + s Y +   Z + Luind in considerare variatia energiei libere si constanta de echilibru si aplicind izoterma de reactie ca in la expresia generala Rt zF 1, am, Л °B az (48) care permite determinarea potentialului de oxido-reducere al celor mai variate sisteme redox cu cationi, cu anioni sau cu cationi si anioni, ca de exemplu: a) Sistemul continind numai anioni [Fe(CN)6]3  +s?2 [Fe(CN)J4- Potentialul de oxido-reducere al sistemului va fi e = ec  'ln a[Fe(CN) l’  F a[Fe(CN) ]- cazul precedent se ajunge pH= i Fig 61 Curba variatiei potentialului redox al sistemului i4"+  Fl,+ la b) in alte cazuri, reactia se petrece intre anionii si cationii aceluiasi metal: in aceste sisteme echilibrul si ecuatia potentialului depind de concentratia ionilor H+ Astfel este sistemul redox cunoscut de electrod'' MnO" + 8H+ + 5= Mn2+ + 4H2O, al carui potential de oxido-reducere va fi conform relatiei (48) Dt "МпО4 * aH + 4 in — 5F a Mn2+ presupunind activitatea apei egala cu unitatea, daca solutia este destul de diluata c) Sisteme oxido-reducatoare in care intra si componente solide, ca de exemplu MnO2 (solid) + 4H+ + 2g —> Mn2+ + 2H2O 240 PiLE REVERSiBiLE Potentialul redox al sistemului va fi Rt 2F °H+ aMn2-’ deoarece in concordanta cu conventia asupra starilor standard, activitatea MnOo solid este egala cu unitatea d) Sa consideram echilibrul in cazul unui electrod de peroxid de plumb, care este una din reactiile ce au loc in acumulatorul de plumb; importanta sa este marita prin faptul ca la reactie participa doua substante solide: PbSC>4 si РЬОг Reactia de echilibru este PbO2 (solid) + 4H+ + SO2 + 2e PbSO4 (solid) + 2H,0 de unde potentialul redox al sistemului va fi o RT 1 4 e = e ,n аН+‘а5оГ deoarece activitatile PbSC>4 si РЬОг sint egale cu unitatea; potentialul redox depinde deci de activitatea ionilor H+ la puterea a patra, precum si de a ionilor SC>4 3 Formele oxidata si redusa nu sint disociate in acest caz, potentialul de oxido-reducere poate fi calculat pornind de la relatia generala (49) Forma oxidata + zH:2 Forma redusa Aplicind acestui echilibru legea actiunii maselor, se obtine 1HJ - K w Potentialul de oxido-reducere al unui sistem fiind identic cu potentialul electrodului de hidrogen, introducind pe [H2] in expresia electrodului de hidrogen  ?г e = -— se obtine in [Н Г'- in iH + J [RedJ ' F ceea ce arata ca in acest caz potentialul este functie de concentratia ionilor H+ ai solutiei Curbele din fig 62 arata variatia potentialului redox pentru diferite concentratii oxido-reducatoare, in functie de pH-ul solutiei Potentialul redox al sistemelor organice Cele mai multe oxidari si reduceri ale substantelor organice se petrec ireversibil si deci nu pot fi studiate termodinamic; totusi, exista numeroase sisteme organice perfect reversibile Unul din cele mai importante sisteme organice RT^ 2zF (50) PiLE DE OXiDO-REDUCERE 241 redox este sistemul chinona-hidrochinona, al carui echilibru in mediu acid este dat de relatia sau prescurtat C8H4O, + 2H+ +2e^CeH4 (OH)2 Q + 2H+ + 2s5> H2Q unde Q este forma oxidata, chinona, nona Potentialul redox al sistemului este dat de expresia e = e° + — ln ' "Ht sau, mai bine, e = e° 2F aQ i RT t "н,7 г 7 n "h+‘ (51) in multe cazuri, cind activitatea ionilor H+ este constanta, se introduce acest termen in valoarea potentialului standard; in acest caz ecuatia (51) devine si H2Q forma redusa, hidrochi- Fig 62 Variatia potentialelor redox in functie de pH-ul solutiei e = e°{ ln 2F aH,Q in care e} este potentialul standard la un pH determinat Exponentul rH La determinarea expresiei potentialului de oxido-reducere s-a aratat ca un electrod inatacabil, cufundat intr-un mediu de oxido-reducere, se comporta ca un electrod de hidrogen, deoarece din reactie se dezvolta hidrogen gazos; activitatea hidrogenului molecular in lichid este subordonata echilibrului sistemului si pH-ului solutiei Potentialul electrodului de oxido-reducere, sinonim cu potentialul electrodului de hidrogen, se poate scrie, conform relatiei (46), astfel: sau ен = — ln ан,+ у1п ан- inlocuind pe R si F cu valorile lor si trecind la logaritmi zecimali se obtine eH = 0,0001983 T ln aH+ - °'°°01883 T ln aH| (53) |6 — Electrochimie — Principii Teoretice 242 PiLE REVERSiBiLE Prin definitie —in ан+ = pH; prin analogie, Clark a notat — in ан, — rH Exponentul rH exprima, prin urmare, logaritmul cu semn schimbat al concentratiei (activitatii) hidrogenului dezvoltat in reactia de oxido-reducere-, concentratia hidrogenului determina presiunea acestuia si este exprimata in atmosfere inlocuind in relatia (53) rezulta eB = —0,0001983 T pH + ()'Mnyi83 T rH (54> La temperatura standard de 25°C ramine eH = — 0,059 pH + 0,0295 rH (25°) (55) Presiunea hidrogenului intr-un astfel de electrod este extrem de slaba; ea oscileaza in sistemele reducatoare intre 1 si 10 28 At intr-un electrod de hidrogen in care hidrogenul molecular are o activitate egala cu unitatea, rH = 0 Valoarea rH este cu atit mai mica, cu cit presiunea hidrogenului este mai mare Determinarea potentialului de oxido-reducere a unui sistem va permite deci, conform ecuatiilor (54) si (55), sa se determine activitatea hidrogenului molecular al mediului; pentru a avea valori comparabile ale sistemelor redox, se raporteaza aceste valori la potentialele normale de oxido-reducere Determinarea potentialului standard e° Cunoasterea potentialului standard si a compozitiei unui amestec oxido-reducator poate defini complet proprietatea oxidanta sau reducatoare a acestui amestec in raport cu un alt amestec in echilibru electrochimie si caruia i se cunoaste de asemenea potentialul standard Din punct de vedere chimic este deci extrem de important de a putea determina potentialul standard de oxido-reducere Exista mai multe metode care permit determinarea acestui potential cu o exactitate suficienta pentru practica Metoda amestecurilor Metoda cea mai exacta consta in a prepara sub gaz inert (N2 sau CO2) o solutie continind cele doua forme, oxidata si redusa, in proportii cunoscute si a masura apoi potentialul ед al unui electrod de platina sau aur cufundat in aceasta solutie, in raport cu un electrod de referinta cunoscut introducind valoarea eH in ecuatia (45) se deduce valoarea e° Daca se considera, de exemplu, cazul sistemului fero-feric, potentialul de oxido-reducere eH va fi dat, cum s-a aratat, de relatia Exactitatea acestei ecuatii a fost verificata pentru solutiile de clorura ferica si clorura feroasa, chiar inlocuind activitatile cu concentratiile Daca se construieste curba care reprezinta variatiile potentialului de oxido-reducere ед, in functie de procentul formei reduse PiLE DE OXiDO-REDUCERE 243 [Fe2+] adica de raportul • — , se obtine o curba care are un punct l* e j -f- [re | de inflexiune a carui ordonata corespunde potentialului normal e° Toate sistemele oxido-reducatoare, de acelasi tip de valenta, dau curbe asemanatoare ale variatiei de potential, dar care sint decalate cu o valoare legata de potentialul standard al sistemului in cazul unui sistem nedisociat, al carui potential de oxido-reducere este legat si de pH-ul solutiei, curbele ce reprezinta variatia lui eH pentru diferite valori ale pH-ului constituie o familie de curbe, care sint superpozabile prin simpla translatie cu 0,06 V pentru o variatie a pH-ului egala cu unitatea (fig 62) tinind seama de numeroasele aproximatii ale metodei, concordanta cu teoria a acestei metode este buna; punctul de inflexiune al curbelor obtinute prin aceasta metoda da valoarea potentialului standard aparent Potentialul real va fi obtinut daca> se va tine seama in determinari de activitati si nu de concentratii, adica luind in considerare expresia generala e"=e°+^ln^ zF ared care, introducind coeficientii de activitate conform relatiei a = ic, se mai poate scrie o | RT |n cox | RT i— fox e" = e H ln f -ln - ZF Cred ZF fred Aceasta relatie se poate rezolva cu ajutorul legii limita Debye-Huckel [ecuatia (97) cap iV]: (56) lg = — Лз^Ѵц in masuratorile de potential trebuie neaparat sa se indeparteze toate sursele de erori, prin indepartarea potentialelor de difuziune, utilizarea de saruri complet disociate ca, de exemplu, percloratii, evitarea hidrolizei sau efectuarea corectiei respective si, in fine, o extrapolare pentru a evita corectiile intre concentratie si activitate Metoda constantelor de echilibru Fie, de exemplu, pila ipotetica fara potential de contact lichid Ag | Ag+ | Fe2+ Fe3+ | Pt La debitarea unui faraday reactia in pila este Ag + Fe3+ = Ag+ + Fe2+ F e m standard E° a acestei pile, in cazul cind activitatile tuturor componentelor sint egale cu unitatea, va fi = (57) F F L °Fe,+ Lrt unde activitatile corespund starii de echilibru 16* 244 PiLE REVERSiBiLE Pe de alta parte, f e m este egala cu diferenta potentialelor standard E ==eFe+lFei'r 6 Ag * (58} Din relatiile (57) si (58) se poate determina e°Fe2 +|Fe3+, daca s-ar cunoaste K, deoarece potentialul standard al argintului este cunoscut Metoda titrimetrica Aceasta metoda permite sa se determine potentialul standard e° prin titrarea uneia din componentele sistemului cu un reactiv convenabil ales S-a vazut din cele spuse mai inainte ca potentialul de oxido-reducere depinde de proportia formei oxidate si a formei reduse in amestecul redox; daca se porneste, de exemplu, de la forma oxidata, prin adaugarea unui reducator se face sa varieze la fiecare adaugare de reactiv raportul si, prin urmare, si potentialul sistemului Curba potentialului in cursul titrarii prezinta un punct de inflexiune, a carui pozitie da potentialul standard e° al sistemului Daca se considera activitatile egale cu concentratiile si se noteaza cu со concentratia initiala a formei oxidate si cu tului titrant reducator, rezulta [Red] = x [Ох ] = со —x x concentratia agen- de unde (59) si notind proportia formei reduse cu лг = х с3 se obtine = ei + " ln—   (60) zF ar ceea ce demonstreaza ca punctul de inflexiune al curbei de titrare corespunde la un amestec in parti egale de forma oxidata si forma redusa Determinarea punctului de inflexiune permite deci obtinerea potentialului normal aparent de oxido-reducere La un rezultat analog se ajunge pornind de la forma redusa, care este titrata cu un oxidant Metoda aceasta este mai putin sigura decit metoda amestecurilor, insa poate fi aplicata intr-un numar mai mare de cazuri Titrarile sistemelor de oxido-reducere se fac in mod practic in solutii tamponate si in prezenta unui curent de gaz inert; ca agent reducator se intrebuinteaza hidrosulfitul de sodiu sau clorura tita-noasa, iar ca oxidanti, fericianura de potasiu si apa de clor Titrarea este cu atit mai neta, cu cit potentialele standard ale sistemului de titrat si al reactivului de titrare sint mai diferite in acest caz, reactivul reduce sau oxideaza sistemul practic complet, fara a fi nevoie sa se adauge un exces de reactiv Metoda colorimetrica Numeroase substante organice, in afara de modificarea culorii in functie de pH-ul solutiei, prezinta un al doilea PiLE DE OXiDO-REDUCERE 245 viraj corespunzator la transformarea formei oxidate in forma redusa, leucobaza, care este in general incolora Deoarece aceasta transformare are loc pentru presiuni de hidrogen rH diferite, prin analogie cu metoda colorimetrica de determinare a exponentului pH, este posibil sa se stabileasca o scara de indicatori pentru exponentul rH, care ar permite sa se evalueze aproximativ exponentul rH al unui mediu redox Potentialele standard de oxido-reducere Tabela 47 cuprinde potentialele standard ale celor mai importante si mai utilizate sisteme redox; aceste valori sint calculate in raport cu potentialul standard al electrodului de hidrogen Semnul potentialului este luat in concordanta cu conventiile admise Potentialele aratate in tabela 47 pot fi considerate ca potentiale de oxidare, deoarece ele reprezinta masura capacitatii de oxidare a acestor sisteme Potentialele pentru reactiile contrare vor fi potentiale de reducere si vor avea semne negative Tabela 47 Potentialele standard de oxido-reducere Electrodul Conditii Temperatura cc Potentialul Cos+ Co2+ H2SO4, ln 25 + 1,82 Pb*+, Pb2+ Pb‘++2s->Pb"+ 25 + 1,75 PbSO, (solid), Pl>02 (solid), SOj PbO2 + 4H+ +SOf"4- + 2e->PbSO4-|-2H2O 25 + 1,685 Mn*+, Mr 8+ H2SO4, 15 n 12 + 1,642 Mn*+, Mr,2+ H?SO4, 15 n Nilrat in acid azotic 12 + 1,577 Ce*+, Ct"+ 25 + 1,61 Mn2+, MnO^" H MnOt + 8 H+4- 5e->Mn2+ + + 4H2O 25 + 1,52 Mri8+, Mn2+ H2SO4, 15 n Sulfat in acid sulfuric 12 + 1,511 Tl"+, T1+ 25 + 1,22 Hg>+, Hg?+ 2 Hg"++ 2s-"Hgi*+ 25 + 0,906 Fe"+, Fe2+ Mediu slab acid 25 -1- 0,783 MnO7 MnO^- MnOt+ e ->МпОГ 25 + 0,54 Fe (CN)s- Fe(CN)*- Fe(CN)* + s-"Fe(CN)‘" 25 + 0,356 Cr’+, Cr’+ HCi 0,1 n 25 + 0,41 Sn*+, Sn"+ Cu"+, Cu+ Sn4++ 2b->Sn2+ 25 + 0,15 Cu2+ +   e->Cu+ 25 + 0,16 Ti*+, Ti2+ H2SO4, 4 n 25 + 0,06 JOt J2 HJO3 saturat cu iod 25 + 1,177 BrO^" Br2 HBrO3 saturat cu brom 25 + 1,477 CiO^ Ci, HCiO3+ H2SO4, 0,5 n 25 + 1,530 246 PiLE REVERSiBiLE Daca se cunoaste potentialul standard al unui sistem, cu ajutorul relatiei (55) se poate determina potentialul redox al oricarui amestec al acelui sistem Pentru un calcul aproximativ se pot utiliza concentratiile in locul activitatilor, bineinteles in cazul solutiilor mai diluate, in fig 63 se dau citeva curbe care arata pentru diferite sisteme dependenta potentialului redox de continutul formei oxidate a substantei; dupa cum se vede, aceste curbe sint analoge curbei de titrare reprezentate in fig 61 Fig 63 Dependenta potentialului redox de continutul formei oxidate la diferite sisteme de oxido-reducere Se vede influenta concentratiei ionului H+, in cazul MnCU 7Mn2+, asupra curbei potentialului Potentialele cresc cu cresterea formei oxidate, cum se poate deduce de altfel si din relatia (45) Cind cantitatile de substanta in forma oxidata si in forma redusa sint apropiate ca ordin de marime, variatia potentialului este foarte lenta; aceasta se explica prin faptul ca cresterea sau micsorarea cantitatilor celor doua forme duce numai la variatia slaba a potentialului; de exemplu, in cazul cind cantitatea formei oxidate variaza cu 1%, de la 49% la 50%, variatia potentialului, conform relatiei RT |n [Ox] zF [Red] este de 0,0059 z V Aceste solutii se numesc echilibrate; termenul "echilibrat" este echivalent cu termenul "tamponat", utilizat la studiul potentialelor electrodului de hidrogen Daca la aceasta solutie se vor adauga deci cantitati insemnate de substanta oxidanta sau reducatoare, variatia potentialului nu va fi apreciabila Cind sistemul consta exclusiv din forma redusa, ceea ce corespunde cu ramura finala din dreapta, potentialul variaza din nou foarte brusc si cu salturi mari, deoarece conform relatiei (45) o variatie mica a cantitatii de substanta aduce in acest caz o variatie mare de potential CAPiTOLUL iX APLiCAtii ALE DETERMiNaRiLOR ELECTROMETRiCE A DETERMiNaRi iN CHiMiA TEORETiCa Posibilitatile de aplicare a masuratorilor potentiometrice in diferitele domenii ale chimiei sint extrem de numeroase; in domeniul chimiei teoretice, dar mai ales in chimia analitica, cele mai bune rezultate in rezolvarea multor probleme se obtin pe baza masuratorilor de forta electromotoare in cele ce urmeaza se expun, pe scurt, cele mai importante aplicatii ale masuratorilor de forte electromotoare, in cele mai variate domenii ale chimiei teoretice si analitice Determinarea activitatii solutiilor Se stie ca determinarea energiei libere a unei solutii permite sa se determine activitatea medie a electrolitului dizolvat, reprezentata prino± Sa determinam, de exemplu, activitatea acidului clorhidric Se considera o pila al carei electrolit este o solutie de HC1, de exemplu H2 (1 At) i HC1 (solutie) i MCi | M in care M este un metal care formeaza cu clorul o clorura insolubila, de exemplu argint sau mercur Fie E si E' fortele electromotoare ale acestei pile pentru molalitatile m si m' ale acidului clorhidric, adica E =   H in a, — in a =  H—-in (a, • a ) F F F in conformitate cu definitia activitatii medii a ionilor a± = (a+ • а У'3 Prin urmare Pentru pila in care molalitatea HC1 este m', f e m va fi Daca se leaga cele doua pile in una singura, se formeaza pila de concentratie fara transport H2(l At) i HC1 (m) i MCi (solid) | M | MCi (solid) | HC1 (in‘) | H2 (1 At) 248 APLiCAtii ALE DETERMiNaRiLOR ELECTROMETRiCE Variatia energiei libere care rezulta pilei va fi este (E‘ — E)F, de unde f e m a E'-E = ^- (1) ln —, in care a± si a± sint activitatile HC1 in cele doua solutii de molalitate m' si m Cind pila functioneaza, prin trecerea unui curent de 1 F, atunci 1 mol HCi din solutia de molalitate m' se deplaseaza in cea de molalitate m Daca activitatea a’ = 1, atunci E' = E° si relatia (1) devine ln a (2) sau, pentru temperatura de 25°C, E° — E = —0,1183 ig (3) Daca se adauga ambilor membri valoarea 0,1183 lg m, se obtine  °—(  — 0,1183 lg m) =—0,1183 lg — =— 0,1183 lg t m Pentru a evalua pe E° se foloseste faptul ca la dilutie infinita m = 0 si coeficientul mediu de activitate Y este egal cu unitatea Atunci E° = E — 0,1183 lg m (4) Determinind pe E° din relatia (4) si pe E prin masurarea directa, introducind valorile obtinute in (3) se gaseste activitatea medie a HCi la molalitatea m Reprezentind expresia (4) in ordonata si concentratia (in general yjm) in abscisa, curba obtinuta, extrapolata pentru m =0 , da o valoare limita a ordonatei egala cu E° in multe cazuri se pot gasi pentru E° valori satisfacatoare; determinarile trebuie efectuate cu multa atentie, deoarece comporta masuratori potentiometrice cu solutii foarte diluate Cunoasterea activitatii solutiilor de HCi este foarte importanta, deoarece masuratorile electrochimice asupra acestui electrolit sint folosite ca valori de referinta Folosind pila H2(l At) | HCi (m) AgCl | Ag la 25°C, se gaseste E° = — 0,3221 V (dupa conventie, electrodul negativ este hidrogenul) Folosind masuratori de f e m a unor pile similare, cu HCi la mola-litati diferite, se poate calcula valoarea coeficientului de activitate pentru diferite concentratii Coeficientii de activitate ai clorurilor alcaline pot fi determinati cu ajutorul pilei Ag | AgCl | MCi (m’) | M-Hg | MCi (m) | AgCl | Ag adica folosind pila cu amalgam DETERMiNaRi iN CHiMiA TEORETiCa 249 Pentru determinarea activitatii hidroxizilor alcalini se folosesc pilele Hg i HgO (solid) i MOH (zn’) | M-Hg | MOH (zn) | HgO (solid) | Hg si H2 | MOH (zn*) | M-Hg | MOH (zn) | H2 Determinari analoge au fost facute si pentru acidul sulfuric, in general, curbele f =  2 Deci H' '2 QH + * °C1  F aH+ ' aci— (5) si tinind seama de concentratiile in solutia salina:   ЯГ J QH+(sol) • QC1— (m+m1) qH + (m) " aCl— (m) aH+ (soi) este activitatea ionilor H+ in solutia salina Produsul de activitate al acidului clorhidric singur, la dilutia m, adica ян+ (m) * aci (m) este determinat prin metoda descrisa mai sus Produsul de activitate in solutia salina poate fi deci calculat folosind ca punct de plecare determinarea lui E Coeficientul mediu de activitate al acidului va fi dat atunci prin relatia Y ± flH+(sol) m qci— (m+m') m+m‘ (6) in tabela 48 se dau coeficientii de activitate ai acidului clorhidric la concentratia 0,1 n, in solutii de diferite cloruri alcaline 250 APLiCAtii ALE DETERMiNaRiLOR ELECTROMETRiCE Tabela 48 Coeficientii de activitate ai HCi 0,1 n in diferite solutii de cloruri alcaline Taria ionica totala НС1 pur in adaos cu LiCl NaCl KCi 0,1 0,824 0,824 0,824 0,824 0,5 0,775 0,794 0,763 0,754 1,0 0,817 0,846 0,788 0,760 2,0 1,016 1,093 0,950 0,847 3,0 1,343 1,489 1,195 0,978 electrolit MA si se presupune ca trebuie sa individuala a ionilor M+ Cu ajutorul pilelor de acelasi tip s-au determinat coeficientii de activitate ai hidroxizilor alcalini in solutii de haloge-nuri alcaline, ai acidului sulfuric in solutii de sulfati si ai acizilor haloge-nati in solutii de haloge-nuri Determinarea activitatii individuale a ionilor Fie solutia unui se determine activitatea Daca in solutia MA se cufunda o vergea din metalul M, ia nastere un potential de electrod a carui expresie este, dupa cum se stie, e = e° -j- — ln M+ 1 Valoarea lui e poate fi determinata experimental, legind electrodul M cu un electrod de referinta cunoscut, de exemplu cu un electrod de calomel saturat sau 1 n Valoarea lui e°, potentialul standard, este in general cunoscuta; in caz contrar se poate obtine prin extrapolare, asa cum s-a indicat la determinarea activitatii solutiilor Se poate determina activitatea ionului M+ si pe alta cale, for-mind cu electrodul M | MA o pila de concentratie de forma M | MA (mt) : MA (m,) | M F e m a acestei pile este E = RT t "T 1H zF 4- ^s (a+)2 in care e3 este potentialul de contact lichid Daca acest potential poate fi eliminat sau calculat, se poate determina E prin masuratori de f e m in general, toate rezultatele obtinute in determinarea acestor valori ale activitatii individuale trebuie considerate oarecum aproximative, datorita valorii nedeterminate a potentialului de contact lichid Aplicatia cea mai importanta si foarte mult studiata este determinarea activitatii ionilor H+, adica determinarea exponentului de hidrogen, pH Determinarea numerelor de transport Metoda electrometrica de determinare a numerelor de transport a fost indicata de H e 1 m h o 1 z, insa a fost aplicata practic mult mai tirziu, datorita dificultatilor in montarea pilelor si in masurarea f e m DETERMiNaRi iN CHiMiA TEORETiCa 251 F e m a unei pile de concentratie cu transport [v ecuatia (6), cap Viii], poate fi pusa sub forma V Rt Et = tu — • — in - V; zF (a±' adica gradul de hidroliza este aproximativ proportional cu radacina patrata a produsului dintre constanta de hidroliza si dilutie Alaturi de echilibrul de hidroliza coexista in solutie si echilibrele H20 H+ 4- OH- si AH A- + H+ deci se poate scrie |H+1 ІОН-] = KHiOsi = Ka   [AH] Comparind cu relatia (13) rezulta Къо Ка = Kh Substituind valoarea lui Kh in relatia (14) se obtine x = V КНгоІКаС (") Se pot gasi acum relatiile de legatura dintre [H+], x si Ka Prin definitie [OH"]=t = xc si [H+J [OH "| =   sau e = e0-}-—in (m — x-|-S) (24) Daca produsul de solubilitate Ks este cunoscut, se poate calcula variatia potentialului de electrod in timpul titrarii; la punctul de echivalenta m = x si relatia (24) devine e = e S = e° + ^- ln ^Ks- (25) 2Г Zr Daca dupa depasirea punctului de echivalenta se adauga in continuare reactivul CA, concentratia [A-] devine x — m + S, in timp ce [M+] este egal cu S, adica fenomenul se petrece in sens invers: titrarea sarii CA cu MX in acest caz Ks = (x — m + S)S, ceea ce permite calculul potentialului de electrod Cunoscind, deci, produsul de solubilitate se poate construi teoretic curba de titrare in functie de potentialul de electrod in general, curba are un punct de inflexiune net in vecinatatea punctului de echivalenta, dc A deoarece panta — este mai mare in acest punct Daca cele doua ax solutii sint de concentratii aproximativ echivalente, curba este simetrica in jurul punctului de echivalenta Pentru solutii de concentratii 17* 260 APLiCAtii ALE DETERMiNaRiLOR ELECTROMETRiCE sau valente diferite exista o asimetrie si valoarea maxima a lui — dx nu apare exact in punctul de echivalenta1) La aceleasi rezultate se poate ajunge diferentiind expresia (25) in raport cu x de К dx (in — %+2S) si mai departe d2e — К (m —x ) dx2 (m— x + 2S)3 (26) (27) Cind de dx este maxim, cPe dx2 este nul si atunci m=x, care este con-ditia necesara la punctul de echivalenta Deoarece (m — x + S) = — rezulta ca in acest caz de — К dx  2 Vtfs ’ (28) Deci, la punctul de echivalenta de dx — variatia potentialului in timpul titrarii — este cu atit mai mare, cu cit produsul de solubilitate este mai mic Cind sarea care se titreaza este asimetrica, de exemplu МгА sau A2M, curba de titrare este asimetrica si punctul de echivalenta nu corespunde exact, asa cum s-a mai mentionat, cu maximul lui de dx; abaterile sint insa mici daca produsul de solubilitate este mic si solutiile nu sint prea diluate Analiza potentiometrica permite si dozarea simultana, pe aceeasi curba de titrare, a mai multor ioni in amestec, daca acesti ioni precipita cantitativ cu acelasi reactiv De exemplu, se considera cazul unei solutii continind ioni J  si ioni Ci-, care se pot determina cu o solutie de AgNOs cu titrul cunoscut Produsele de solubilitate ale iodurii de argint si clorurii de argint sint алв+ • aj-=10 16 si аДг+ • ас1-=10-1’ Activitatea ionilor Ag+ va fi deci — 10 ia — 1Q 1Q °As+ — a,-   acl- sau — = 10 " "cr Formarea unui precipitat mai solubil in prezenta altuia mai putin solubil va incepe cind concentratia ionilor precipitati va satisface urmatoarele relatii: pentru precipitate de tipul AB , AC etc , лв— ас—= АВ KstAC *) Pentru determinari foarte precise se va introduce o corectie TiTRAREA ELECTROMETRiCa 261 pentru precipitate de tipul AB , A2C etc ав- Ѵас = ^ Ав Ѵ  zF у in cazul cind constanta de echilibru este cunoscuta, cu ajutorul ecuatiei (30) se poate calcula potentialul de electrod la orice moment; cind valoarea lui К este mare, saltul de potential la punctul de echivalenta va fi puternic si bine marcat, cum se poate demonstra diferen-tiind ecuatia (30) in functie de x si inlocuind   : dx (2 mx— ту — xy) si mai departe d2e Kjin [m (2 m— y) (x — m)-j-2 (m— y)2 (x + m)] dx2 (2 mx — my — xy)3 Cind de dx este maxim, d2e dx2se anuleaza, dar m nu este egal cu X; prin urmare, punctul de inflexiune al curbei de titrare nu va corespunde cu punctul de echivalenta decit daca 2 (m — y)2 (x + my^Q m (2 m—y) Aceasta expresie are o valoare pozitiva foarte mica; daca valoarea К este mare ea poate fi neglijata in acest caz, diferenta intre m si x va fi foarte mica la punctul de inflexiune si titrarea se va face foarte precis Valoarea de dx creste in acelasi timp cu m si K; prin urmare, daca К este mare, punctul de inflexiune va fi foarte aproape de punctul de echivalenta si foarte net Daca К este mic titrarea nu se face cu precizie suficienta, deoarece punctul de inflexiune nu este net si este deplasat apreciabil de punctul final Sa consideram titrarea ionilor Fe2+ cu Ce4+; reactia de titrare va fi Fe2+ 4- Ce4+ Fe3+ + Ce3+ si in orice moment al titrarii vom avea Fe3+ * °Ce3+ aFe2+ ’ aCe4+ = K, de unde aFe2+ K— flCes+ (33) 266 APLiCAtii ALE DETERMiNaRiLOR ELECTROMETRiCE Se vede si de aici ca cu cit К este mai mare, cu atit echilibrul este deplasat mai mult spre dreapta si cu atit decurge mai complet oxidarea; constanta de echilibru К din reactia (33), dedusa pe baza valorilor potentialelor standard, va fi , (1,609 —0,783) 96 500 a 8,312 298,16 2,3026 de unde К iO14 Oxidarea ionilor Fe24- cu ioni Ce4+ va fi deci practic totala in timpul titrarii electrodul de platina arata in fiecare moment potentialele de reducere Fe3+ Fe2+ si Ce4+ Ce3+ care trebuie sa fie egale si cresc constant; in apropierea punctului de echivalenta curba de dx are un maxim in care constanta K, dupa cum s-a vazut, are acelasi rol ca produsul de solubilitate Ks la titrarile reactiilor de precipitare Cu cit К este mai mare, este suficient sa se adauge o cantitate mica de reactiv pentru ca sa produca un salt de potential apreciabil; de aceea, titrarea se conduce mult mai precis Metode experimentale Metoda cea mai curent intrebuintata foloseste ca electrod indicator un fir sau o placa de platina cufundata in solutia care se titreaza Variatiile potentialului redox in timpul titrarii se urmaresc, asa cum s-a mai aratat, formind o pila cu ajutorul unui electrod de referinta, de obicei un electrod de calomel Platina platinata, intrebuintata la inceput in aceasta metoda ca electrod indicator, a fost inlocuita cu platina lustruita Deoarece in aceste titrari electrometrice nu intereseaza valoarea absoluta a potentialului de electrod ci numai marimea saltului de potential la punctul de echivalenta, precum si pozitia exacta a acestui punct, pentru masuratorile care nu cer o precizie mare s-a propus utilizarea de electrozi ireversibili care, dupa observatii empirice, arata la punctul final al titrarii un salt de potential apreciabil, fara ca procesele la electrod sa fie cunoscute Pentru simplificarea aparaturii, se folosesc pe scara larga perechi de electrozi bimetalici, dintre care unul serveste ca electrod indicator, celalalt electrod raminind insensibil la variatiile concentratiei ionilor din solutie Astfel se pot titra potentiometric ionii Fe2+ cu o solutie de К2СГ2О7, intrebuintind ca dispozitiv de titrare pila Pt i solutie cu ioni Fe2+ | Pd in timpul titrarii numai electrodul de platina arata potentialul reversibil Fe2+ Fe3+ si datorita acestui fapt prezinta la punctul final un salt brusc de potential, in timp ce potentialul electrodului de paladiu ramine practic constant in timpul titrarii, chiar in prezenta unui exces de bicromat Au fost propuse numeroase perechi de electrozi de acest fel, cu care se pot efectua cele mai diferite titrari redox Acest sistem de electrozi bimetalici este folosit cu succes si in reactiile de precipitare sau in reactiile de neutralizare; astfel este, de exemplu, sistemul platina-grafit, care poate da rezultate bune atit in reactii de precipitare cit si in reactii de neutralizare Se evita in felul acesta utilizarea electrodului TiTRAREA ELECTROMETRiCa 267  de calomel, care adeseori poate falsifica rezultatele prin, difuziunea KC1 in solutia de analizat Cele mai importante metode de titrari potentiometrice sint urmatoarele: Manganometria, in care se utilizeaza ca reactiv KMnO4, cu rezultate foarte bune Cerimetria, in care se foloseste ca reactiv Ce(SO4)2, propus de i At an as iu1, cu rezultate foarte bune si salt puternic de potential; se poate lucra si in medii clorhidrice, spre deosebire de titrarea cu KMnO4 Titanometria, in care se intrebuinteaza ca reactiv ТіСІз, reducator puternic; se lucreaza in mediu de gaz inert Se mai mentioneaza si alte metode de titrare potentiometrica, de exemplu cromometria, iodometria etc ’) Berichte chem Ges , 61, 6, 1928, p 1343—1347 CAPiTOLUL X DETERMiNAREA ACTiViTatii iONiLOR HiDROGEN A DETERMiNAREA ELECTROMETRiCa Exponentul pH Daca produsul ionic al apei Kh,o = aH+ • a0H- depinde, ca fiind o constanta termodinamica, numai de temperatura si presiune, cei doi factori care-1 compun pot varia prin adaugare de baze sau de acizi, in limite extrem de mari, cuprinse intre 0 si iO-14 (deoarece Kh,o "=* iO-14) Pentru exprimarea cantitativa a activitatii este deci necesar un mod mai comod de calcul in anul 1909 Sorensen propune scara logaritmica si introduce notiunea de pH, care reprezinta logaritmul cu semn schimbat al "concentratiei" ionilor H+, adica pentru cH+ = 10 wl rezulta pH = + m lg 10 = m in conceptiile actuale aciditatea si alcalinitatea reala nu sint exprimate in functie de concentratia solutiei, ci de activitatea ei Prin urmare, se considera ca exponentul pH este logaritmul cu semn schimbat al activitatii ionilor hidrogen, adica pH = —lg oH+ = — lg cH+ • fH+ Scara pH-ului se intinde practic intre 0 si 14 si priveste deci solutiile diluate sau relativ diluate Pentru o solutie in care aH+ = 1, pH = = 0; pentru o solutie in care aOH-= 1, pH = 14; pentru apa pura ан+ =аон  = = 10 7> deci pH = 7 Toate solutiile in care pH = 7 sint solutii neutre; solutiile cu Tabela 50 Dependenta dintre pH si activitatea ionilor H si OH aH + 10° io-2 io-5 io-7 io-12 iO-14 аон- io-14 io-12 io-9 io-7 io—2 10° pH 0 2 5 7 12 14 pH 7 sint alcaline in tabela 50 se arata corespondenta intre aH+, Яон-si daca in prima aproximatie se confunda activitatea cu concentratia, aceasta tabela exprima relatia intre pH si concentratie Exprimarea exacta a valorii pH, definita precis termodinamic, va trebui sa tina seama de coeficientul individual de activitate al ionului H+ in solutia care se studiaza Coeficientii individuali de activitate se DETERMiNAREA ELECTROMETRiCa 269 determina (v cap iX) cu ajutorul pilelor de concentratie cu transport, cu conditia ca concentratiile solutiilor sa nu depaseasca conditiile legii limita Debye-Hiickel Pentru o masuratoare de pH exacta din punct de vedere termodinamic se va folosi de exemplu pila (Pt) H2 i HCl (с) i HCl (с") i H, (Pt) a carei f e m va fi data de expresia RT ан+  = — in — -H e (potential de difuziune) (2) л a H+ Se presupune ca c" este necunoscut; se poate determina activitatea 4+ si, cu aceasta, si pH-ul solutiei, printr-un procedeu relativ simplu Se considera potentialul de contact lichid e' egal cu zero si din E masurat si а^+ calculat cu ajutorul coeficientului mediu de activitate al HCl se determina o prima valoare apropiata pentru ан+ Cu ajutorul acestei valori se calculeaza potentialul de contact lichid e' si se corecteaza astfel valoarea lui E-, se obtine astfel o noua valoare, mai apropiata, a lui a’ + si asa mai departe Acest procedeu duce la valori exacte, insa este limitat la pile de concentratie cu transport, la care concentratia ambelor solutii este situata in limitele legii Debye-Hiickel in practica, unde se intilnesc solutii de concentratii necunoscute si adeseori amestecuri de solutii, metoda aceasta nu poate fi folosita decit rareori; de aceea, in practica se foloseste o scara conventionala de pH, care se bazeaza pe un procedeu de masurare bine stabilit Valorile pH-ului in aceasta scara sint valori apropiate si nu au nici o importanta termodinamica; ele sint totusi perfect reproductibile, astfel ca, in majoritatea cazurilor, sint suficiente pentru compararea aciditatii solutiilor apoase Scara conventionala a valorilor pH Aceasta scara se obtine masu-rind activitatea ionilor H+ in solutia de analizat, cu ajutorul unui electrod indicator pentru ionii H+, legat cu un electrod de comparatie de potential cunoscut Se formeaza deci pila Electrod indicator H+ i Solutie Hr (x) | KCi (saturat) i Electrod de comparatie F e m a acestei pile si potentialul electrodului indicator sint legate de activitatea ionilor H4’ si deci de pH-ul solutiei printr-o relatie care depinde de natura electrodului indicator, precum si a electrodului de comparatie utilizat Ca electrod de comparatie se intrebuinteaza intotdeauna electrodul de calomel Ca electrod indicator pentru ionii H+ se pot folosi, dupa caz: electrodul de hidrogen gazos, electrodul cu chinhidrona, electrodul de sticla, electrozi cu oxizi metalici Pentru fiecare din acesti electrozi scara conventionala este legata de o relatie caracteristica a electrodului folosit 270 DETERMiNAREA ACTiViTatii iONiLOR HiDROGEN Electrodul de hidrogen gazos in acest caz scara conventionala pH se refera la masurarea f e m a pilei (Pt) H2 | solutie H+ (x) | KCi (saturat) | KCi (0,1 n) Hg2Ci2 | Hg (3) Se poate folosi de asemenea si electrodul normal sau saturat de calomel Reactia chimica in aceasta pila este urmatoarea Hg2Cl2 + H2 + 2H2O   2Hg + 2H+ + 2C1- + 2H2O (4) Daca solutia este destul de diluata, ан,о poate fi considerata constanta; cind H2 este la presiunea atmosferica, f e m a pilei (3) va fi E = E° — — in (aH+ • acl-) + Se'(potential de difuziune) F in care ан+ reprezinta activitatea ionilor H+in solutia x necunoscuta; acl activitatea ionilor Cl  in solutia KCi 0,1 n, si e' — potentialele de contact lichid la suprafetele limita ale puntii de sare (KCi saturat) Daca se foloseste acelasi electrod de comparatie, аа  este o constanta si expresia — — ln aCi  se poate introduce in E° , obtinindu-se F E=E'0 —  ln ан+ +  е' (potential de difuziune) (5) Suma Eo + Ее1 se poate determina, folosind drept solutie x o solutie de HCi de concentratie cunoscuta, in limitele legii Debye-Hiickel; coeficientul de activitate al ionilor H+ poate fi considerat egal cu coeficientul mediu al HCi si, E fiind obtinut prin masurare, se calculeaza suma E'o + Se' Daca se presupune ca suma E'o + Se', astfel determinata, ramine nemodificata in solutii diluate, adica potentialele de contact lichid sint independente de concentratie, ceea ce, cum se stie, nu este exact, se poate determina aH+ si deci pH cu relatia (5), prin simpla masurare a lui E Aproximatia facuta asupra potentialului de difuziune arata ca scara conventionala pH nu este perfect exacta si nu poate fi folosita pentru scopuri de inalta precizie Totusi, puntea de sare folosita elimina o parte din erori, astfel incit rezultatele obtinute sint foarte apropiate de valorile teoretice in unele cazuri, potentialul de contact lichid se poate determina prin una din metodele indicate in cap Viii si prin aceasta se poate corecta valoarea pH-ului Deoarece suma E0‘ + Se' nu este o constanta termodinamica, poate fi notata cu E‘ si atunci relatia (5) devine E =  ' —— ln aH+= pH (6) F H 0,4343 Fp Valoarea lui E' exprimata in volti, in cazul pilei (3), in functie de temperatura, este 9 °C i 18 20 25 30 37,5 40 E‘ i 0,3380 0,3379 0,3376 0,3372 0,3364 0,3360 DETERMiNAREA ELECTROMETRiCa 271 Pentru conditiile standard se gaseste ca valoare pH, dedusa din re- latia (6):   — 0,3376 , 7Y PH= 0,05914 • 7 F e m a acestei pile se masoara la un potentiometru obisnuit, in functie de potentialele de electrod, expresia lui E este (in solutie acida): E == 6ch    t>, = A f e dx a sau de unde Ofc1" 4n 4тгрд - epa introducind pe A in (9) rezulta Alt ’ px p(a-x) Dp si daca P este mic, deci in cazul solutiilor diluate, atunci pentru x = a, adica linga suprafata, se obtine Ф = Df Deoarece marimea P are dimensiune inversa lungimii, 1 Г DT 1t -=2,81-10-*"[^7] [cm], atunci 1 p poate fi considerat ca grosimea efectiva a stratului dublu electric Daca se schimba notatia potentialului electric din ecuatia (15) prin C (potentialul electrocinetic), ecuatia devine D - (14) (15) (16) Dupa cum se vede, teoria stratului dublu electric difuz conduce la o expresie aproape analoga cu expresia obtinuta de Helmholz pentru stratul dublu electric plat Caracteristicile potentialului electrocinetic Potentialul termodinamic este dat de diferenta de potential intre ionii adsorbiti si toti ionii de semn contrar; variatia concentratiei electrolitului nu modifica sensi TEORiA STRATULUi DUBLU ELECTRiC 301 bil numarul ionilor adsorbiti n si in consecinta variatia concentratiei aproape ca nu are nici o influenta asupra potentialului termodinamic e in cazul potentialului electrocinetic, asa cum se vede si din relatia (16), acesta nu depinde atit de numarul total de ioni de semn contrar din solutie, cit de distributia acestora in stratul adsorbit fix si in stratul difuz mobil Aceasta distributie insa depinde in mare masura de concentratia electrolitului in solutie, ceea ce explica marea sensibilitate a potentialului electrocinetic C fata de cele mai mici variatii de concentratie in variatia potentialului electrocinetic, rolul principal il joaca ionii electrolitului care sint de semn contrar cu ionii adsorbiti; prin urmare, cationii influenteaza la rindul lor un potential electrocinetic negativ Cu cit concentratia ionilor de semn contrar va fi mai mare, cu atit un numar mai mare de ioni de semn contrar vor trece din stratul difuz in cel adsorbit in felul acesta, norul de ioni in apropierea peretelui solid sau a unei particule coloidale devine mai mic si o data cu el scade si potentialul electrocinetic C si, datorita acestui fapt, va scadea si fenomenul electrocinetic respectiv (electroosmoza sau electroforeza) in fig 86 se reprezinta structura straturilor adsorbit si difuz, la diferite concentratii ale electrolitului, si variatia potentialului electrocinetic in functie de concentratie AA' reprezinta sarcina la suprafata fazei solide; mn— fata de alunecare; ct, c,, c3 c, patru grade de concentratie (Ci s& Vf si inlocuind ps cu valoarea sa dedusa din ecuatia cunoscuta (21) > ^ps8 ,   D se obtine pentru Ep expresia г —WP c-p — 4яѵ (41) (42) Conform ecuatiilor (41) si (42), pentru o capilara data sau pentru o diafragma intr-o solutie data, potentialul de curgere este proportional cu presiunea p Aceasta concluzie a fost verificata experimental in cazul curgerii apei si a solutiilor apoase printr-o capilara de sticla, precum si la curgerea apei printr-o diafragma de celuloza Daca conductivitatea solutiei este cunoscuta, se poate determina potentialul electrocinetic cu ajutorul masuratorilor potentialului de curgere, folosind ecuatia (42) Valorile potentialului electrocinetic obtinute in acest mod sint foarte apropiate de valorile gasite prin electroosmoza sau prin alte metode; daca se foloseste insa o diafragma cu pori mici se pot obtine rezultate eronate, deoarece datorita fortelor electroosmotice, conductivitatea solutiei in porii diafragmei, in special la solutiile diluate, poate sa fie foarte diferita de conductivitatea reala a solutiei ELECTROFOREZA 313 D ELECTROFOREZA Electroforeza consta in deplasarea particulelor unui sistem dispers (de exemplu o solutie coloidala), sub actiunea unei diferente de potential, spre unul din electrozi Fenomenul de electroforeza se poate produce cu cele mai variate sisteme disperse; astfel, in afara de sistemele solid-lichid (suspensii sau solutii coloidale) pot aparea fenomene de electroforeza si la sisteme disperse lichid-lichid (emulsii) sau la sisteme disperse lichid-gaz Sub actiunea cimpului electric particulele pot migra fie spre anod (anaforeza), fie spre catod (cataforeza), dupa cum sint incarcate negativ sau pozitiv in grupa particulelor incarcate negativ fata de apa se gasesc majoritatea solurilor liofobe: cele cu sulf, seleniu, telur, argint, aur, platina si celelalte metale platinice, sulfura de arsen, de stibiu, de mercur, pentoxidul de molibden, de vanadiu, acidul stanic, grafitul, glicogenul etc in grupa particulelor incarcate pozitiv fata de apa se gasesc foarte multi hidroxizi si oxizi metalici, ca de exemplu: hidroxidul de aluminiu, de fier, de crom, de cupru, de mercur, oxidul de uraniu, precum si solurile metalelor nenobile, ca de exemplu: solurile de plumb, bismut, fier, care in urma actiunii oxidante a mediului de dispersie sint acoperite cu un strat de hidroxid; de asemenea, se incarca pozitiv particulele de sulfat de bariu, carbonat de bariu, oxid de zinc etc Fenomenul de electroforeza se produce chiar si in solutiile disperse cu particule ultramicroscopice, de dimensiuni intre 0,1 si 0,01 m Viteza electroforetica La deducerea legii cantitative a curaerii electroosmotice s-a presupus ca lichidul curge printr-un tub capilar; cu alte cuvinte, sistemul studiat este echivalent cu un cilindru format dintr-un lichid mobil, inconjurat de un perete solid cilindric Daca se considera, invers, ca o particula solida se deplaseaza intr-un cilindru lichid, viteza de miscare a particulei va fi influentata de aceiasi factori ca si la electroosmoza si, deci, poate fi determinata in mod analog Daca in relatia vitezei electroosmotice и = se inlocuieste V cu valoarea sa din relatia (23), se obtine DCE 4кцІ Cind gradientul de potential este de 1 V cm, adica E=lVsif=l cm, ecuatia se reduce la (43) (44) DC Ue = si reprezinta viteza electroforetica a particulei cilindrice Ecuatia (44) este valabila pentru orice particula solida, lichida sau gazoasa, aflata in suspensie in lichid Dupa Smoluhovski, relatia (44) trebuie sa fie independenta de forma particulelor mobile Debye si Hiickel au aratat mai tirziu ca daca grosimea stratului dublu electric al particulei este 314 FENOMENE ELECTROCiNETiCE mare in comparatie cu raza particulei, viteza electroforetica se exprima prin ecuatia (45) DC Ue = — GTVfl care este analoga cu expresia efectului electroforetic din relatia conductivitatii echivalente Acest efect este egal (v in cap Vi, Teoria moderna a conductibilitatii) cu pentru un gradient de potential brnj de 1 CGS e s  cm; potentialul la distanta 1 x va fi egal cu ф = > unde ez este sarcina ionului in acest caz, marimea care da viteza ionului datorita efectului electroforetic va fi U   бтп, relativ mari in raport cu dimensiunile C si in acest caz relatia (46) revine la (45) este corecta numai in cazul cind (46) in cazul particulelor coloidale ionilor, se poate inlocui ф cu (45) Pe de alta parte, relatia particula este foarte mica in raport cu grosimea stratului dublu electric, deoarece in calculul lui Debye-Huckel cimpul electric este considerat omogen, ca si viteza de deplasare, in toate punctele invelisului sferic; or, prezenta unei particule de dimensiuni mai mari distruge omogenitatea cimpului electric si a fluxului hidrodinamic Deoarece grosimea 1 x creste cu dilutia, ecuatia trebuie sa fie aplicabila particulelor mici si in solutie diluata Pentru particule relativ mari, H e n г у propune relatia CD 3y5 бтп] ’ 2Ys+Tp (47) in care ts si sint conductivitatile solutiei si particulei Daca particula este neconducatoare, ecuatia (47) trece in (46); acelasi lucru este valabil si pentru particulele de forma cilindrica, a caror axa corespunde cu directia cimpului electric; daca axa particulei este perpendiculara pe directia cimpului, relatia (44) devine DC Controversele teoretice in ce priveste utilizarea relatiilor (44) si (45), in functie de forma particulei, au fost studiate si experimental, insa rezultatele obtinute nu sint concludente Tot ca fenomen electroforetic trebuie considerata devierea firelor de par sau a firelor metalice suspendate intre doi electrozi prin care trece un curent electric Cohen a observat acest fenomen la sirmele metalice subtiri, suspendate de un fir de matase, intr-un vas cu apa sau solutie apoasa (fig 94) La trecerea curentului electric se produce o deviere a firului la dreapta sau la stinga, in functie de sarcina electrica a suprafetei sale ELECTROFOREZA 315 A Dumanski a folosit o metoda analoga pentru determinarea semnului potentialului electrocinetic al firelor, precum si la determinarea punctului izoelectric pentru firele de gelatina, matase etc Dupa cum viteza de curgere a lichidului printr-o membrana poroasa este influentata de potentialul electrocinetic, tot asa si viteza de sedimentare a particulelor este micsorata de sarcina electrica a suprafetei, respectiv de potentialul sau electrocinetic in tabela 55 se dau mobilitatile electroforetice pentru o serie de emulsii, suspensii si soluri in apa Daca se compara vitezele electroforetice indicate in tabela 55 cu vitezele absolute ale ionilor din tabela 29 se observa ca sint de acelasi ordin de marime; exceptie fac ionii H+ si OH-, care pentru cauzele aratate au o vi- Fig 94 Electroforeza firelor suspen-teza absoluta mult mai mare decit a 3ate intre doi electrozi celorlalti ioni Tabela 55 Mobilitatile electroforetice pentru o serie de emulsii, suspensii si soluri in apa Substanta Dimensi-particulei И "e cm V - s mV Substanta Dimensi- particulei P cm V • s mV Emulsie de ulei 2 32 • iO-5 —46 Fe(OH)3 (sol) 100 mp 30 io-" +44 Emulsie de parafina 724 mp 22,4 • iO"5 —57,6 Platina (sol) — 20 • iO-5 —30 Cuart (suspen sie) 1 30 • 10"5 —44 As,S3 (sol) 42,3 10"" —89,5 Argila (suspensie) 1 19,9 • 10"" —48,8 Licopodiu 35 25 • iO"" —37 Aur (sol) — 40 • iO"6 —58 FeO • OH (sol) 100 mp 37,4 • iO'" +52 Determinarea potentialului electrocinetic Dupa cum prin masuratori ale vitezei de curgere electroosmotica se poate determina potentialul electrocinetic al peretelui solid, tot astfel determinind printr-o metoda oarecare experimentala (a se vedea mai departe) viteza electro-foretica, se poate determina marimea potentialului electrocinetic al particulelor coloidale Plecind deci de la relatia (44) si tinind seama ca ue este dat in uceasta relatie in unitati electrostatice absolute, facind transformarea in volti se obtine t = 9 10 H2O + X|2O2 + 2s ; e° = 1,23 V Atunci, tensiunea de descompunere va fi: E = e°Ot — egu = 1,23 — 0,34 = 0,89 V Daca in exemplul de mai sus electrozii sint de cupru, la electrozi au loc procesele urmatoare: la catod ionii Cu+ din solutie se descarca pe electrod dupa schema Cu2+ 4- 28 -► Cu, iar la anod cuprul trimite ioni in solutie dupa schema Cu -> Cu2+ + 28 Prin urmare, la cei doi electrozi cuprul este in contact cu aceeasi solutie care contine ionii sai la o anumita activitate aCu2+ in acest caz, cele doua potentiale vor fi egale intre ele si egale cu: i RT eCu = "8u + 27*n"cu-+> iar tensiunea de descompunere va fi Б = — ec =0, (2) in care ea si ec reprezinta potentialul anodului, respectiv al catodului Prin urmare, in acest caz f e m de polarizare este egala cu zero si electroliza va incepe la o tensiune exterioara oricit de mica b) in solutii mai concentrate, sau cind se cere sa se obtina valori mai precise pentru tensiunea de descompunere, trebuie sa se introduca activitatea in locul concentratiilor Sa determinam, de exemplu, tensiunea de descompunere a unei solutii de clorura de sodiu cu electrozi indiferenti, asa cum se intimpla la fabricarea hidroxidului de sodiu cu catod solid in compartimentul catodic, unde se formeaza hidroxidul de sodiu, concentratia electrolitului este aproximativ 100 g 1 NaOH si 190 g 1 NaCl, iar in compartimentul anodic, 265 g 1 NaCl in solutie se vor gasi ionii Na+, H+, Ci-1 si OH  Dintre acestia, mai usor se vor descarca la catod H+, iar la anod, Cl" Tensiunea de descompunere va fi   =ecit eHt ’ 328 POLARiZARE si SUPRATENSiUNE Potentialul anodului se calculeaza cu relatia ect=ecit — 0,000198 Г lnaCJ- = — 0,000198 T ln | [СГЦС1-|, in care  с:— oste coeficientul de activitate al ionilor de clor la concentratia respectiva Concentratia ionilor de clor, tinind seama ca greutatea moleculara a clorurii de sodiu este 58,4, va fi egala cu 265 58,4 = 4,53 mol 1 Coeficientul de activitate pentru ionii de clor la aceasta concentratie este 0,672 Potentialul normal al clorului este = 136 V Prin urmare ecj, = 1,36 — 0,000198 T in (4,53 • 0,672), iar la 25°C ea, = 1,36 — 0,059 • 0,483 = 1,332 V Potentialul catodului se calculeaza in mod analog: concentratia ionilor de hidroxil, tinind seama ca greutatea moleculara a hidroxidului de sodiu este 40, este 100 40 = 2,5 mol 1 in tabele, pentru aceasta concentratie se gaseste coeficientul de activitate 0,73 Potentialul catodului va fi dat de relatia -j- 0,000198 T in aH+ = + 0,000198 T ln{ iH+J fH+}, in care ен, este potentialul normal al hidrogenului, egal cu zero, iar fH+ — coeficientul de activitate pentru concentratia respectiva Din produsul ionic al apei se obtine qh + 10 14 2,5 • 0,73 = 0,584- 10"14 de jinde si pentru 25°C = 0,000198 T in 0,584- 10"14 eHj = — 0,836 V Cunoscind potentialele reversibile ale celor doi electrozi, tensiunea de descompunere a solutiei va fi E = ea, — ен,= 1,332 — (—0,836) = = 2,168 V Pe cale termodinamica se poate calcula tensiunea de descompunere utilizind regula lui Thomson sau, pentru rezultate mai exacte, relatia Gibbs-Helmholtz: zF QT unde ДН este variatia entalpiei (continutul caloric la presiune constanta) in reactia chimica care are loc in celula de electroliza si care se gaseste in tabelele termochimice, iar — coeficientul de ternar peratura al pilei care se formeaza in urma electrolizei TENSiUNEA DE DESCOMPUNERE 329 Sa calculam tensiunea de descompunere a solutiei de clorura de sodiu din exemplul de mai sus, cu ajutorul relatiei Gibbs - Helmholtz Reactia chimica care are loc in celula este: NaCl nH2O + H2O ->  NaOH nH2O + ѴгСІ, + * 2H2 4- Mi • in tabelele termochimice se gasesc urmatoarele valori ale lui AH pentru reactiile: 1) Na + ’ iCi = NaCl + Mi, ) " , Q7 17 i 2) NaCl + nH"O = NaCl   nH O + Л H ( A H' +   + 97J7 kcal 3) Na + (n + 1)H,O = NaOH   nH,O + ‘AH, + A HS;A He = 44,38 kcal Scazind reactia 3) din 1) si 2) se obtine NaOH • nH O +1 !cis+ ‘ 2H2 = NaCl • "H O+H2O+ = 52,79kcal Prin urmare, AH cautat al reactiei inverse este — 52,79 kcal Pe de alta parte, din masuratori se stie ca ||, in cazul studiat, este egal cu — 0,0004 Prin urmare, tensiunea de descompunere va fi = A z тдЛ =-zf-*" ar 52 790 96 500 • 0,239 — 0,0004 • 298 sau E = 2,288 — 0,119 = 2,169 V Sa determinam tensiunea de descompunere a unei solutii de sulfat de cupru intre doi electrozi de cupru Transformarile chimice care au loc la electrozi sint: la catod CuSO4 -> SO4 + Cu la anod SO 4 + Cu -> CuSO4 Prin urmare, travaliul chimic rezultant este zero si curentul nu are alt efect decit de a transporta cuprul de la anod la catod AH fiind egal cu zero, tensiunea de descompunere va fi de asemenea egala cu zero Tensiunile de descompunere calculate cu ajutorul potentialelor de electrod sau al relatiei Gibbs-Helmholtz nu corespund cu tensiunile de descompunere reale decit in cazul cind procesele la electrozi se petrec in conditii perfect reversibile Potentialele reale de descarcare sau de dizolvare, din diferite cauze care vor fi studiate ulterior, depasesc intr-o masura mai mare sau mai mica potentialul reversibil al procesului si din aceasta cauza in general valorile calculate nu prezinta decit o importanta teoretica si nu dau decit valoarea minima teoretica la care poate avea loc procesul respectiv Valoarea reala a potentialelor de descarcare sau de dizolvare se determina de obicei experimental, mai frecvent prin trasarea curbelor de polarizare Determinarea experimentala a potentialelor de descarcare si de dizolvare Masurarea potentialului unui electrod pe care decurg anumite 330 POLARiZARE si SUPRATENSiUNE procese catodice sau anodice, la diferite intensitati de curent, se poate face cu ajutorul schemei din fig 101 Electrodul studiat A in solutia data, impreuna cu electrodul auxiliar B, formeaza o celula de electroliza Electrodul В se confectioneaza de obicei dintr-un metal inert, in general platina, care nu se dizolva in conditiile electrolizei respective Daca oxigenul sau hidrogenul care ajunge la electrodul A influenteaza procesul ce are loc pe acest electrod, atunci el trebuie izolat de electrodul B Fig 101 Schema masurarii potentialelor de descarcare si de dizolvare: А, В — electrozi; C — electrod de comparatie; S — sifon de lagatura; E — sursa de curent; R — rezistenta variabila; mA — miliampermetru Electrozii A si В se pun in legatura cu o sursa exterioara de curent E, de obicei un acumulator, cu ajutorul unui montaj potentio-metric realizat cu rezistenta R Galvanometrul sau miliampermetrul mA, care se gaseste in circuit, indica intensitatea curentului Potentialul electrodului studiat A se determina cu ajutorul unui electrod de comparatie C, legat cu acesta din urma prin sifonul S Electrodul de comparatie C este fie un electrod de calomel, fie un electrod din acelasi metal ca si electrodul A, care se gaseste intr-o solutie de aceeasi compozitie ca si electrolitul studiat Diferenta de potential dintre electrozii A si C se masoara cu ajutorul unui potentiometru La solutii diluate sau la valori mari ale intensitatii curentului, intre electrozii A si В apare o apreciabila cadere ohmica iR Pentru ca aceasta cadere de potential sa nu influenteze rezultatele masurarii diferentei de potential intre electrozii A si C, curentul nu trebuie sa treaca prin' stratul de solutie cuprins intre acesti doi electrozi Aceasta se realizeaza cu ajutorul sifonului S, al carui capat efilat se gaseste cit mai aproape de suprafata electrodului A Un astfel de sifon se numeste sifonul sau capilara lui L u g g i n, dupa numele inventatorului TENSiUNEA DE DESCOMPUNERE 331 Fig 102 Curba de polarizare tipica Variind rezistenta R, se aplica o tensiune exterioara tot mai mare celulei de electroliza si intensitatea curentului creste; la intervale de timp necesare pentru stabilirea unei stari stationare, se masoara potentialul electrodului pentru fiecare valoare data a intensitatii curentului Trecind intr-un sistem de coordonate valorile potentialelor pe abscisa, iar valorile intensitatilor pe ordonata, se obtine in general o curba ca cea din fig 102 O astfel de curba, care reprezinta valoarea intensitatii curentului in functie de potentialul electrodului, se numeste curba de polarizare Trebuie sa se mentioneze ca in lucrarile de electrochimie, in locul intensitatii de curent, de obicei se foloseste densitatea de curent Viteza proceselor de pe electrod depinde de suprafata de contact dintre metal si solutie, din care cauza potentialele electrodului se reprezinta in functie de densitatea curentului in fig 102 se vede ca, la inceput, o data cu cresterea potentialului de electrod (crestere in valoare negativa la procesul catodic si in valoare pozitiva la procesul anodic) intensitatea curentului creste foarte putin (curentul rezidual) La un anumit potential curba prezinta o inflexiune, ridicin-du-se brusc in sus, corespunzind unei cresteri puternice a intensitatii curentului Acest potential, care corespunde momentului cresterii intensitatii curentului, este potentialul real de descarcare, respectiv de dizolvare Deoarece inflexiunea curbei este putin neta, in special cind pe electrod se descarca un gaz, se considera in mod conventional oa potential de descarcare, respectiv de dizolvare, potentialul ce corespunde punctului de intersectie a tangentelor duse la cele doua ramuri ale curbei de polarizare in cazuri mai rare, potentialul de descarcare se determina vizual dupa aparitia pe suprafata electrozilor a produselor de electroliza, de exemplu bule de gaze sau depozite de metal Pentru a elimina complet eventualele erori datorite caderii ohmice iR din interiorul solutiei, uneori f e m de polarizare nu se masoara in timpul trecerii curentului, ci dupa intreruperea lui Curbele de polarizare trasate pentru multe metale, de exemplu Zn, Cd, Cu, Ag, Hg, au aratat ca descarcarea sau dizolvarea metalului are loc indata ce potentialul electrodului depaseste cu o mica valoare potentialul reversibil al metalului fata de solutia data Cu cresterea intensitatii curentului insa, potentialul electrodului se abate tot mai mult de potentialul reversibil al electrodului Uneori, aceasta abatere  este remarcabila, chiar de la inceputul electrolizei, la densitati de curent foarte miri Ea se datoreste unor fenomene de polarizare, care vor fi studiate amanuntit mai jos 332 POLARiZARE si SUPRATENSiUNE B POLARiZAREA Polarizarea electrochimica si de concentratie Desi aparitia unei f e m de polarizare la electroliza cu electrozi indiferenti se incadreaza in definitia data polarizarii, totusi exista o deosebire principiala intre acest fenomen si celelalte fenomene care vor fi studiate mai jos sub denumirea de polarizare Pe cind existenta unei tensiuni de descompunere a unei solutii de electrolit se bazeaza pe aparitia, sub actiunea curentului, a unui element galvanic cu o forta electromotoare reversibila, exista o serie de fenomene de polarizare care determina o abatere a potentialului de electrod de la valoarea reversibila, din cauza ca procesul de electrod sau una din etapele procesului nu decurg in conditii reversibile, adica cu o viteza suficient de mare Pentru a asigura o anumita viteza de reactie, adica o anumita densitate de curent, este necesar un surplus de potential, o energie suplimentara, cu alte cuvinte o energie de activare Chiar si in cazul metalelor ale caror potentiale reale de descarcare si de dizolvare coincid cu potentialul reversibil, la cresterea intensitatii curentului, potentialul lor difera tot mai mult de cel reversibil in multe cazuri aceste abateri sint determinate de variatia concentratiei ionilor, care se descarca sau care trec in solutie, din imediata vecinatate a electrozilor, din care cauza acest fel de polarizare se numeste polarizare de concentratie-, marimea polarizarii, care este diferenta dintre potentialul electrodului la densitatea de curent data si potentialul reversibil la intensitatea de curent neglijabila, se noteaza de obicei cu Ae Aparitia polarizarii de concentratie se datoreste faptului ca, de exemplu la anod, in urma dizolvarii metalului concentratia cationilor din imediata vecinatate a anodului creste Daca difuziunea este relativ mica, concentratia cationilor din vecinatatea anodului va fi mai mare decit in restul solutiei si datorita acestui fapt potentialul anodului se va deplasa spre valori mai pozitive, conform relatiei lui Nernst Evident ca potentialul anodului va fi cu atit mai mare, cu cit va fi mai mare densitatea curentului, adica cu cit viteza cu care se dizolva metalul va fi mai mare Pe catod polarizarea de concentratie apare in alte conditii: descarcarea cationilor duce la micsorarea concentratiei lor din imediata vecinatate a electrodului si daca aceasta pierdere nu se compenseaza prin difuziune, atunci concentratia cationilor din imediata vecinatate a catodului va fi mai mica decit in restul solutiei Aceasta va avea drept urmare deplasarea potentialului spre valori mai negative, si anume cu atit mai mult cu cit densitatea de curent va fi mai mare Polarizarea de concentratie la electrozi se micsoreaza sub actiunea oricarui factor capabil sa mareasca viteza de difuziune spre sau de la electrod; astfel, agitarea electrolitului, marirea concentratiei lui, ridicarea temperaturii, micsoreaza polarizarea de concentratie fara a o inlatura cu totul Valoarea polarizarii de concentratie pentru densitati de curent mici sau medii este relativ mica Totusi, sint citeva metale; de exemplu Fe, Со, Ni, care atit la descarcare cit si la dizolvare prezinta o polari POLARiZAREA 333 zare intensa, de ordinul 0,2 — 0,3 V, chiar si la densitati de curent relativ mici Aceasta polarizare este mult mai pronuntata in cazul gazelor, de exemplu al hidrogenului sau al oxigenului, pe anumite metale Aceasta dovedeste ca avem de-a face cu un tip aparte de polarizare, numit polarizare electr ochimica Valoarea polarizarii electro-chimice, care este diferenta dintre potentialul electrodului e' la trecerea curentului si potentialul reversibil e, se numeste supratensiune si se noteaza cu 4 Prin definitie, semnul supratensiunii i] si al polarizarii de concentratie Д e, sint pozitive in cazul unui proces catodic, cind potentialul electrodului este mai negativ decit cel reversibil, n = e — e', iar in cazul unui proces anodic, cind potentialul electrodului este mai pozitiv decit cel reversibil, n = e' — e Aparitia polarizarii electrochimice se datoreste faptului ca insasi reactia electrochimica de descarcare a ionilor are loc cu o viteza mica si pentru a mari aceasta viteza, pentru a asigura o anumita densitate de curent, este necesara o energie suplimentara, adica o energie de activare Nu este absolut necesar sa se presupuna ca neutralizarea ionului pe electrod este stadiul (etapa) lent al procesului, cu toate ca si aceasta poate sa fie adevarat Este posibil ca deshidratarea ionilor hidra-tati, in cazul complecsilor — desfacerea ionului complex in ion simplu si moleculele complexantului, sau oricare alt stadiu de transformare a ionului hidratat din imediata vecinatate a electrodului intr-un atom la suprafata electrodului, sa fie stadiul lent al procesului in unele cazuri, cind metalul se depune pe un electrod dintr-un alt metal, de exemplu Ag sau Hg pe Pt, se observa inca un tip de polarizare Potentialul la care incepe depunerea depaseste valoarea reversibila cu o cantitate apreciabila, dar pe masura ce suprafata electrodului se acopera cu metal, supratensiunea scade pina la valoarea normala pentru densitatea de curent data Cauzele acestor polarizari sint in legatura cu procesul de cristalizare a atomilor de metal descar-cati, cu asa-numitul proces de electrocristalizare Un proces ^oarecum analog se petrece la descarcarea hidrogenului Unirea atomilor de hidrogen, obtinuti in procesul primar de descarcare, in molecule de hidrogen gazos, poate fi in anumite cazuri stadiul lent care determina viteza intregului proces in general, se pot deosebi urmatoarele stadii ale procesului de descarcare a ionilor: 1 Transportul ionilor prin difuziune, prin migrare sau amestecare, din interiorul solutiei la suprafata electrodului 2 Desolvatarea ionilor solvatati sau desfacerea ionilor complecsi 3 Neutralizarea ionilor pe suprafata electrodului 4 Trecerea atomilor in forma stabila a materiei depuse (unirea atomilor in molecule sau retele cristaline) Cele patru stadii principale pentru descarcarea hidrogenului sint reprezentate schematic si in fig 103 Linia AB reprezinta suprafata electrodului, iar A’B’ stratul din imediata vecinatate a electrodului, numit si zona de reactie 334 POLARiZARE si SUPRATENSiUNE Toate cele patru stadii amintite pot fi lente si pot cere o anumita energie de activare De obicei, insa, unul dintre ele domina intregul proces, avind o viteza mult mai mica decit celelalte Daca stadiul intii este lent, atunci avem de-a face cu o polarizare de concentratie in schimb, daca unul din celelalte stadii este lent, de obicei este o polari- zare electrochimica, desi numai stadiile al doilea si al treilea apartin procesului electrochimie propriu-zis 2H30' - Fig 103 Schema descarcarii ionilor de hidrogen pe suprafata electrodului: AB — suprafata electrodului! A’B' — limita zonei de reactie Fig 104 Variatia concentratiei ionilor in functie de distanta de la suprafata catodului Teoria polarizarii de concentratie Daca difuziunea este stadiul care determina viteza procesului de electrod, aceasta atrage dupa sine polarizarea de concentratie La trecerea curentului, in urma pierderii fara-dice la catod si a vitezei relativ mici a difuziunii, concentratia in imediata vecinatate a catodului scade, deplasind potentialul acestuia, conform relatiei lui Nemst, spre valori mai negative La anod, din contra, in urma dizolvarii metalului, concentratia ionilor metalici din imediata vecinatate a electrodului creste, deplasind potentialul anodului spre valori mai pozitive 1 Polarizarea de concentratie la catod in urma depunerii cationilor, concentratia din imediata vecinatate a catodului scade si apare un gradient de concentratie care patrunde la oarecare adincime in solutie (curba KLM din fig 104) Este convenabil, insa, ca in locul acestui gradient variabil sa se studieze procesul pe un model simplificat, in care se considera un gradient constant KN, aproximativ egal cu cel dintii Distanta AN, notata cu 3, se numeste conventional strat de difuziune Stratul de difuziune real se intinde de fapt de la A la M, insa aceasta denumire se refera de obicei la distanta AN Conform legii lui Fie k, viteza ionilor care difuzeaza prin stratul AN este data de relatia (3) PPLAR^AR^A 335 in сате: S este suprafata electrodului; D — coeficientul de difuziune al ionului; c — concentratia constanta a ionilor din interiorul solutiei; c0 — concentratia ionilor din imediata vecinatate a catodului; S — grosimea stratului de difuziune ipotetic Pe de alta parte, viteza de descarcare a ionilor este data de relatia dc i dt = zF (4) unde i este intensitatea curentului; z — valenta ionului care se descarca; F — numarul lui Faraday Cind procesul de pe catod atinge o stare stationara, viteza de descarcare aTonilor va fi egala cu viteza lor de difuziune spre catod, adica i zF (5) Daca ne referim la unitatea de suprafata a electrodului (S = 1), evident i ia semnificatia densitatii de curent: (6) Relatia (6) nu este valabila decit in cazul cind ionii nu pot ajunge la catod decit prin difuziune in realitate, in general pierderile faradice sint compensate si prin migrarea ionilor Notind cu nc numarul de transport al cationului, cantitatea de ioni care ajunge la catod prin migrare este data de expresia — Scriind pentru starea stationara zF conditia ca viteza de descarcare a ionilor este egala cu suma vitezelor difuziunii si a transportului, rezulta zF = -y (С — Со) + ns zF (7) sau (1 — Пе)"7= (с — Со) ' (8) zF 8 Din relatia (8) se obtine expresia densitatii de curent: zFD ( -nc3 (c— Fig 106 Variatia concentratiei ionilor in functie de distanta de la suprafata anodului ionilor, care se formeaza prin dizolvare anodica, din imediata vecinatate a anodului,, iar c — concentratia lor in interiorul solutiei Suprafata electrodului s-a luat si aici egala cu unitatea Relatia (19) este analoga cu relatia (3), numai ca c si со si-au schimbat locurile Atunci si relatia (20) trebuie sa fie valabila К are aceeasi valoare ca si in relatia (11) Daca se presupune ca grosimea stratului de difuziune & este aceeasi ca si la catod, atunci К poate fi inlocuit cu -d , unde ia este curentul c limita la catod pentru electrolitul dat in acest caz    id ’ (21 Pe de alta parte, valoarea polarizarii de concentratie la anod, in mod analog ca si la catod, va fi data de relatia Де = е — e = 5i|n—— (22)' zF ld Comparind relatia (22) cu relatia (17) se observa ca pentru   = polarizarea anodica este mult mai mica decit la catod Pe cind la catod polarizarea de concentratie este teoretic infinit de mare, la anod ea are valoarea — in 2 Prir urmare, teoretic, la dizolvarea anodica zr a unui metal, densitatea curentului poate creste nelimitat Practic insa, aceasta crestere este limitata prin faptul ca solutia din imediata vecinatate a anodului se satureaza cu sarea ce se formeaza la dizolvarea anodului si care cristalizeaza pe suprafata electrodului, reducind suprafata reala a acestuia, ceea ce aduce dupa sine cresterea exagerata a densitatii de curent, care provoaca trecerea anodului in stare pasiva POLARiZAREA 339 Grosimea stratului de difuziune Conform relatiei (18), grosimea stratului de difuziune este й 2FD 0 = c • id Pe de alta parte se stie ca intre coeficientul de difuziune D al unui ion, exprimat in cm2 • s 1, si conductivitatea primata in cm2 • П-  exista relatia д = л₽7- echivalenta ionica (23) Л, ex- (24) in care R este constanta generala a gazelor, rul Faraday, egal cu 96 500 C, iar T — temperatura absoluta introducind valoarea lui D din relatia (24) in relatia (23), se obtine 8=^ adica 8,313 J-, F — numa- (25) F id sau inlocuind valorile constantelor rezulta 3 — 8,62   1(TS — (cml ld in care concentratia c este exprimata in ioni-gram pe centimetru cub solutie Cu ajutorul relatiei (26) s-a calculat grosimea stratului de difuziune S in cazul unor serii de procese de electrod Pentru o serie de procese de electrod in solutii apoase neagitate, la temperatura normala, s-au gasit valori apropiate de 0,05 cm Trebuie sa se observe ca grosimea 8 a stratului de difuziune nu este riguros constanta in timp Polarizarea de concentratie a fost studiata pe un model simplificat; in locul gradientului de concentratie variabil s-a presupus unul constant in realitate insa, procesul de difuziune examinat este un proces nestationar Rezolvarea cantitativa a acestei probleme de difuziune reuseste cu ajutorul legii a doua a lui Fick: dt dx2 in care t este timpul scurs din momentul initial al procesului, c = i(x, t) — concentratia ionilor, care este functie nu numai de distanta x, ci, spre deosebire de cazul difuziunii stationare, si de timpul t Rezolvarea ecuatiei diferentiale (27) pentru conditiile limita a) t = 0; со — c si b) t = 0; Co = 0; la x = 0 (cu alte cuvinte pentru con- ditiile ca in momentul t = 0 concentratia ionilor care se reduc are in toate punctele aceeasi valoare initiala, si ca dupa inceperea polarizarii, in orice moment, concentratia ionilor in imediata vecinatate a catodului are valoarea zero), da pentru curentul de difuziune urmatoarea relatie: (26) (27) , Vor id = zr  —= Vnt (28) 22* 340 POLARiZARE si SUPRATENSiUNE Dupa cum reiese din relatia (28), valoarea curentului de difuziune descreste invers proportional cu radacina patrata a timpului Daca procesul de electroliza se prelungeste un timp suficient de indelungat, intensitatea curentului de difuziune trebuie sa descreasca foarte mult si sa creasca, concomitent, grosimea stratului de difuziune Prin urmare, in acest caz starea stationara a polarizarii de concentratie nu se stabileste Verificarea relatiei (28) s-a facut de mai multi autori, lucrind in conditii speciale, adaugind in solutie gelatina sau agar-agar Daca nu se iau aceste masuri speciale pentru evitarea oricarei agitatii, in interiorul solutiei se produce asa-numita convectie naturala, care depinde de temperatura Aceasta agitatie, care dupa un timp oarecare din momentul inchiderii circuitului ia o viteza constanta, determina o stare stationara, careia ii corespund in general valori 5 si id bine determinate O astfel de convectie, in acest caz insa controlata, ia nastere pe un electrod rotativ sau vibrator de platina, utilizati in analiza polarografica C SUPRATENSiUNEA LA DESCaRCAREA iONiLOR METALiCi Descarcarea ionilor ca stadiu lent al procesului in foarte multe cazuri reactia de descarcare a ionilor metalici pe electrod se produce cu o viteza foarte mare si, prin urmare, intregul proces de electrod este determinat de viteza de difuziune spre electrod a substantei care se descarca Polarizarea care apare in aceste cazuri este o polarizare de concentratie si relatiile deduse in subcapitolul В se verifica cu totul prin datele experimentale obtinute La unele metale insa, si in primul rind la metalele din grupa fierului, apare polarizarea electrochimica, care prezinta o serie de particularitati; in acest caz, nu difuziunea ionilor spre electrod este stadiul lent al procesului, ci insasi viteza lor de descarcare Aceasta nu inseamna neaparat ca unirea ionului cu electronul de pe catod este stadiul lent, ci oricare proces intermediar intre ionul hidratat sau complex si atomul metalic neutru de pe suprafata electrodului Astfel de procese lente pot fi: 1 Trecerea electronilor de la metal la cationii care sint adsorbiti pe suprafata catodului, sau care se gasesc la o distanta atit de mica de catod incit poate avea loc trecerea electronului 2 includerea electronilor in orbitele neexcitate ale cationilor 3 Desfacerea ionului hidratat in ion simplu si molecule de apat 4 Desfacerea complexului in ion simplu si moleculele complexan-tuilui 5 Disocierea moleculelor solvatate in ioni solvatati Vitezele de reactie pe electrod se pot masura, sau cel putin aprecia experimental Pentru a evita insa aparitia unui alt tip de polarizare legat de formarea si cresterea germenilor cristalini din reteaua SUPRATENSiUNEA LA DESCaRCAREA iONiLOR METALiCi 341 metalica, experienta se efectueaza pe un electrod de mercur, pe care separarea metalelor se face cu formare de amalgame Metoda consta in urmarirea variatiei potentialului unui electrod de mercur cu ajutorul oscilografului catodic, utilizind impulsuri scurte de curent Utilizarea impulsurilor de curent cu sens variabil evita saracirea spatiului din imediata vecinatate a electrodului si, prin urmare, aparitia polarizarii de concentratie inregistrand variatia potentialului la trecerea impulsurilor de curent cu sens variabil, in absenta ionilor care se descarca, se obtin numai curbele de incarcare catodica si anodica a suprafetei mercurului O alta metoda de studiere a proceselor de descarcare a ionilor metalici pe electrod de mercur foloseste indicatorii radioactivi Daca se pune in contact amalgamul unui metal oarecare, de exemplu al zincului, continind zinc radioactiv, cu o solutie de sare de zinc, cresterea radioactivitatii solutiei in functie de timp va arata viteza schimbului de ioni intre amalgam si solutie, adica marimea curentului de schimb io O tratare cantitativa a polarizarii, cind descarcarea ionilor este stadiul lent al procesului de electrod, a fost intreprinsa de E r e d y-Gruz si Volmer, Glasstone, Laidler si Eyring si altii Viteza procesului de descarcare a ionilor pe metal, Me+ + e->Me, este data de relatia (v si cap Vii): zMe+=Ki aMe+-e-a^ "T (29) unde 2Mc+ este numarul de ioni ce se descarca in unitatea de timp; K  — o constanta caracteristica pentru metalul dat; aMe+ — activitatea cationilor din solutie; e — potentialul electrodului; a — o marime cuprinsa intre 0 si 1, si e — baza logaritmilor naturali Viteza procesului anodic de formare a ionilor, Me -► Me+ + e este data de relatia: 2Me=  •* "• (32) egale la rindul lor cu valoarea curentului de schimb io, caracteristic fiecarui metal in acest caz, rezultanta spre exterior este egala cu zero 342 POLARiZARE si SUPRATENSiUNE indata insa ce potentialul electrodului va deveni e', mai negativ sau mai pozitiv decit potentialul reversibil, transformind electrodul in catod sau anod, viteza unuia dintre procese va depasi viteza celuilalt proces, iar in exterior va apare un curent Marimea acestui curent va fi determinata de diferenta dintre valoarea celor doi curenti inversi, ic si ia in cazul unui proces catodic si pentru unitatea de suprafata se poate scrie i = ic- a = F iKia,^ + • e-"e' - Kt e (33) Relatia de mai sus este valabila cu conditia ca activitatea cationi-nilor аме+ din imediata vecinatate a catodului sa fie identica cu cea din interiorul solutiei Daca densitatea de curent este mult mai mica decit valoarea densitatii de curent limita, atunci aceasta conditie este aproximativ indeplinita, deoarece in acest caz nu difuziunea este stadiul lent, ci ea poate fi considerata rapida fata de viteza de descarcare a ionilor La potentialul reversibil, cind e' = e, intensitatea curentului exterior este zero in acest caz, din relatia (33) se obtine K  aMe+ ’ e "aeFiRT = (34) de unde Л! = K  aMe+ • e -c - ^FlRr (35) si inlocuind in relatia (33) se obtine i = F[K* aMe+ • e-ae^ RT —KiaMe+ • e aeFlRT • e-(i-^eFfRT еа-а)е'г вт| (36) inlocuind e' cu e— n, unde e este potentialul reversibil iar supratensiunea la densitatea de curent i data, relatia (36) ia forma i = F [  2 H -> H, (56) Ca urmare a existentei fortelor de repulsie dintre particulele incarcate cu sarcini electrice de acelasi semn, pe unul si acelasi punct al suprafetei electrodului nu se pot descarca concomitent doi ioni de hidrogen si, prin urmare, la descarcarea hidrogenului se formeaza initial atomi de hidrogen si nu molecule Atomii formati in procesul de descarcare se transforma ulterior, printr-o reactie chimica secundara, in hidrogen molecular Dintre aceste doua procese, numai primul este propriu-zis electrochimie; al doilea este o reactie chimica obisnuita, care se desfasoara pe suprafata electrodului TEORiiLE SUPRATENSiUNii HiDROGENULUi 357 in ordine cronologica, primele teorii dezvoltate au fost acelea care au considerat stadiul al cincilea drept lent, adica unirea atomilor de hidrogen in molecule Numai in ultimii ani s-a dat atentia cuvenita stadiilor 3 si 4, adica descarcarii propriu-zise, electrochimice, si concluziile la care s-a ajuns sint extrem de fructuoase Unirea atomilor in molecule, drept stadiu lent Conform teoriei lui Tafel, supratensiunea se datoreste aglomerarii atomilor de hidrogen pe suprafata catodului si diferitele valori ale supratensiunii hidrogenului pentru diferite metale se atribuie actiunii catalitice diferite a acestor metale, asupra vitezei cu care atomii de hidrogen se unesc in molecule O dovada in favoarea justetei acestei teorii a constituit-o multa vreme si faptul ca exista un paralelism evident intre gradul de activitate electrochimica si cea chimica pentru reactia 2 H^H2 Cresterea gradului de activitate catalitica Pt, Pd, W, Ni, Fe, Ag, Cu, Zn, Sn, Pb Cresterea supratensiunii Sint insa mai multe argumente care pledeaza impotriva teoriei lui Tafel, dintre care cel mai important consta in faptul ca ea duce la o valoare gresita a constantei b din relatia (46) Daca se considera ca suprafata catodului este slab incarcata cu atomi de hidrogen, adica mult sub valoarea de saturatie, atunci viteza reactiei 2H H2 este proportionala cu [[Hls]2, unde [H]s este concentratia superficiala, cu alte' cuvinte cantitatea de atomi de hidrogen pe unitatea de suprafata de electrod, la densitatea de curent i Daca se neglijeaza procesul invers de scindare a moleculelor de hidrogen, intensitatea curentului va fi proportionala cu viteza reactiei care determina viteza intregului proces, adica І = К[|НЦ]2 (57) unde К este o constanta Conform acestei teorii, valoarea supratensiunii pe un electrod nu depinde decit de schimbare^ concentratiei superficiale a hidrogenului atomic la trecerea curentului Notind cu concentratia superficiala a atomilor de hidrogen la potentialul de echilibru, pentru i = 0 si cind electrodul se gaseste in echilibru cu hidrogenul molecular la presiunea atmosferica, atunci la trecerea curentului concentratia superficiala stationara a atomilor de hidrogen [H] s va fi mult mai mare la procesul de descarcare si mult mai mica la procesul de ionizare decit [H]s • Aceasta diferenta va fi cu atit mai mare, cu cit constanta de viteza din relatia (57) este mai mica Deoarece unirea atomilor in molecula este stadiul lent al procesului, echilibrul dintre solutie si atomii adsorbiti nu se perturba sensibil, 358 POLARiZARE si SUPRATENSiUNE astfel ca deplasarea potentialului de electrod se poate calcula cu ajutorul relatiei lui Nernst e' = — ln[H]o + const (58) F respectiv e = — y- in |H)s + const (59) in care e’ este potentialul electrodului polarizat; e — potentialul reversibil al electrodului, iar constanta depinde de concentratia ionilor de hidrogen din solutie Diferenta dintre e si '6 - introducind valoarea obtine e' da valoarea supratensiunii: RT t [His e e '  [H|f lui [H] s din relatia (57) in relatia (60), se (60) RT care include valoarea lui К din unde a este o constanta si valoarea lui [H] Relatia (61) concorda formal cu relatia (43), insa are neajunsul ca da pentru coeficientul a o valoare de patru ori mai mare decit valoarea determinata experimental N i Kobozev si N i Nekrasov au stabalit relatia intre valoarea supratensiunii pe diferite metale si capacitatea lor de adsorb-tie in raport cu hidrogenul atomic Schimbarea energiei de adsorbtie W ads, la trecerea de la un metal la altul, provoaca variatia concentratiei superficiale de echilibru a hidrogenului atomic [H]  Presupunind ca adsorbtia este mica, se poate admite ca Wads wads ll2 RT RT [H]s =K • pn, • e = const "e (62) Prin urmare, cresterea energiei de adsorbtie mareste puternic concentratia superficiala a hidrogenului atomic inlocuind in relatia (60) valoarea lui [H]s se obtine 7) = const — ^ + ^ln iHJC (63) RT F 5 sau T; = COnst-   (64) Relatia (64) da o interpretare calitativa satisfacatoare in ceea ce priveste influenta naturii electrodului asupra valorii supratensiunii Pentru a obtine o relatie cantitativa corecta intre V si W ads ar trebui TEORiiLE SUPRATENSiUNii HiDROGENULUi 359 sa se cunoasca, in afara de modul de eliminare a hidrogenului adsorbit, si variatia vitezei acestui proces in functie de valoarea energiei de adsorbtie WndS, deoarece in relatia (63) [H] depinde de asemenea de Wads La deducerea relatiilor (60) si (61) s-a admis ca potentialul electrodului este determinat de concentratia superficiala a hidrogenului atomic [relatiile (58) si (59)] Aceasta ipoteza este justa numai in cazul unei incarcari foarte slabe a suprafetei electrodului cu atomi de hidrogen adsorbiti Cu alte cuvinte, cantitatea de substanta adsorbita este proportionala cu presiunea sau concentratia ei in volumul solutiei, ceea ce nu este valabil decit la inceputul izotermei de adsorbtie in realitate, intr-o serie de cazuri, descarcarea ionilor de hidrogen are loc pe suprafata electrodului pe care s-a adsorbit o cantitate foarte mare de atomi de hidrogen incarcarea suprafetei electrodului este redata de cunoscuta ecuatie a izotermei de adsorbtie a lui Langmuir: = (65) in care [H]?3 este valoarea limita a adsorbtiei; w — constanta de adsorbtie dependenta de natura suprafetei si a substantei care se ad-soarbe, insa independenta de presiune, iar рн — presiunea hidrogenului atomic Dupa cum se vede din relatia (65), dacapH , atunci = (66) со adica la presiuni mici (domeniul lui Henry), cantitatea de substanta adsorbita este proportionala -cu presiunea ei in schimb, daca рн >w atunci |H]S=|H|" (67) adica este independenta de valoarea presiunii intr-o serie de cazuri, in domeniul incarcarilor medii, forma izotermei de adsorbtie se abate de la ecuatia (65), fie din cauza neomo-genitatii suprafetei, cind diferitele portiuni ale suprafetei au diferite valori pentru w fie din cauza aparitiei fortelor de repulsie dintre particulele adsorbite M i Temki n a aratat ca, tinind seama de neomogenitatea suprafetei, ipoteza unirii atomilor de hidrogen in molecule ca stadiu lent duce la relatia n=a + ^ 'n 1 (° H ads, se desfasoara cu o viteza finita si ca aceasta viteza depinde de diferenta de potential dintre metal si solutie Pentru a asigura trecerea curentului cu o anumita densitate de curent prin electrod, potentialul se deplaseaza fata de cel de echilibru cu o valoare care reprezinta chiar valoarea supratensiunii Cu alte cuvinte, aceasta reactie cere o oarecare energie de activare Conform ecuatiei de baza a cineticii chimice, viteza de reactie este legata de energia de activare W, prin functia exponentiala wz v = KciCj e RT (69) aratat ca scindarea complexului (in Fig 113 Curbele de potential ale ionului si atomului de hidrogen adsorbit electrochimice se cele chimice prin potentialul elec-o puternica in- in care Ci cj reprezinta concentratia substantelor care reactioneaza, iar К — coeficientul de proportionalitate, de obicei independent de temperatura in primul moment pare neverosimil ca o simpla reactie de combinare a unui ion de hidrogen, incarcat pozitiv, cu un electrod negativ sa necesite o energie de activare atit de mare, cum rezulta din valorile supratensiunii Acest fapt poate fi pus insa pe seama puternicei hidratari a ionului de hidrogen in solutie L e b 1 a n c, si mult mai pe larg N А i z g a r i s e v, au ’ cazul de fata scindarea ionului НзО+) se produce cu o oarecare intirziere cinetica si determina viteza intregii reactii de electrod Reactiile deosebesc de aceea ca aici trodului are fluenta asupra vitezei de reactie, respectiv asupra energiei de activare Aceasta corelatie se poate explica in modul urmator: ionul НзО+ se poate apropia de suprafata electrodului pina la o distanta egala cu raza ionului in fig 113 s-a notat cu A punctul in care se gaseste centrul protonului in momentul initial al descarcarii in decursul procesului de descarcare, protonul hidratat trece intr-un atom neutru, adsorbit pe suprafata electrodului, sub actiunea fortelor superficiale Raza atomului fiind mult mai mica decit a ionului hidratat, punctul В in care se gaseste centrul atomului la echilibru va fi mult mai aproape de suprafata electrodului 362 POLARiZARE si SUPRATENSiUNE Fig 114 Deplasarea curbei de potential a ionului de hidrogen, la variatia potentialului electrodului: A  A i E д, E'q — valorile corespunzatoare deplasarii curbei aa La descarcare, protonul trebuie sa se deplaseze din punctul A in punctul B, spre suprafata electrodului Curbele aa si bb reprezinta variatia energiei potentiale E a ionului si a atomului de hidrogen, in functie de distanta de la suprafata electrodului Cum se vede din fig 114, la deplasarea ionului sau atomului din pozitia lor de echilibru, energia sistemului creste Prin urmare, pentru ca protonul sa treaca intr-un atom neutru adsorbit, deplasindu-se din punctul A in B, energia intregului sistem trebuie sa creasca pina atinge valoarea corespunzatoare pozitiei intermediare C, punctul de intersectie al celor doua curbe de potential in acest punct are loc de fapt transformarea protonului in atom de hidrogen adsorbit Pe masura ce atomul de hidrogen se apropie si mai mult de suprafata electrodului, ca o consecinta a fortelor de adsorbtie, energia sistemului scade si mai mult Diferenta dintre ener-A si cea in pozitia inter- gia potentiala a sistemului in starea initiala mediara C, nu este altceva decit energia de activare a procesului de descarcare a ionilor de hidrogen: А, = Ес-Еа (70) Energia de activare a procesului invers, de ionizare a atomilor de hidrogen, este egala cu diferenta dintre energia potentiala a sistemului in starea intermediara C si in starea finala B: A 2 = Ec — EB (71) in cazul polarizarii electrodului, deoarece, aceasta nu are nici o influenta (in prima aproximatie) asupra atomului neutru, curba de potential bb a atomului nu se schimba Cu totul altfel se prezinta situatia pentru ionul de hidrogen La deplasarea potentialului electrodului spre valori mai negative, ionul pozitiv НзО+ trece la un nivel energetic mai inalt si curba de potential aa se deplaseaza in sus, paralel cu ea insasi (curba a'a' in fig 114) in acest caz, energia ionului de hidrogen se exprima prin relatia sau Ea = E°a + &Ea Ea = Ед — eF (72) (72 a) TEORiiLE SUPRATENSiUNii HiDROGENULUi 363 in саге Ед este energia corespunzatoare pentru e = 0 Deoarece nu se cunoaste valoarea absoluta a potentialului de electrod, e = 0 poate fi ales arbitrar Asa cum se vede in fig 114, polarizarea electrodului influenteaza nu numai energia potentiala Ea a ionului, ci si energia potentiala Ec a pozitiei intermediare C La deplasarea curbei aa in sus sau in jos este valabila relatia ДЕс = ₽ДЕл = —PeF (73) in care unde 3 tg Ѳ Din combinarea relatiilor (70), (72 a) si (73) si tinind seama ca Ec = Ес + A Ec, in care Ec este energia corespunzatoare pentru e = 0, se obtine pentru energia de activare a procesului electrochimie expresia: Д1 = (Е^-Ел°) + (1-Р) eF (75) inlocuind рейс — Ед cu Д? si pe 1—P cu a, se obtine Д1 = Л°+аеЕ (76) unde 0 ) = const — -—- • — ln [H+] +  "ln ic (85) a F aF sau, admitinda = 0,5 , v] = const—— in (H+] + in ic • (86) F F Relatia (86) este in perfecta concordanta ca forma cu relatia lui Tafel De asemenea, se explica influenta naturii electrodului prin luarea in considerare a energiei de adsorbtie specifice a fiecarui metal Spre deosebire de teoriile de pina acum, teoria descarcarii lente poate da o explicatie corecta pentru dependenta supratensiunii de pH-ul solutiei, cind concentratia totala a electrolitului ramine constanta intr-adevar, relatia (86) arata ca la o crestere de zece ori a concentratiei ionilor de hidrogen, valoarea supratensiunii trebuie sa scada cu aproximativ 58 mV, in perfect acord cu datele experimentale De asemenea, teoria descarcarii lente da o relatie corecta si pentru domeniul valorilor mici ale supratensiunii in acest caz nu se poate insa neglija valoarea curentului anodic de ionizare a atomilor de hidrogen, ia i care este data de relatia л,   RT ia = (87) evident independenta de concentratia ionilor de hidrogen inlocuind pe Ai cu valoarea lui din relatia (77) se obtine a2 peF PeF RT RT , RT ІА = К2е -e =   si urmind exact rationamentul de la pag 342, se obtine final relatia care reda foarte bine procesul de polarizare in jurul potentialului de echilibru Desi teoria descarcarii lente explica mai complet procesul de polarizare la descarcarea ionilor de hidrogen, totusi, sub forma expusa mai 366 POLARiZARE si SUPRATENSiUNE Fig sus, nu este accesibila Nici aceasta teorie nu explica dependenta supratensiunii de compozitia solutiei pentru solutii de acizi, pentru solutii cu pH constant si concentratia totala a electrolitului variabila, pentru solutii care contin substante superficial active etc Ea nu explica satisfacator decit influenta pH-ului la o concentratie totala a electrolitului constanta De aceea, premisele initiale ale teoriei descarcarii lente au trebuit sa fie revazute in cazul reactiilor chimice omogene intre particule neincarcate, in ecuatia vitezei de reactie din relatia (69) intra valoarea concentratiilor din interiorul solutiei La reactii eterogene, cu participarea substantelor adsorbite, in ecuatiile cinetice este necesar sa se utilizeze valorile concentratiilor superficiale ale acestor substante in cazul reactiilor electrochimice, care se desfasoara la limita de separatie metal-solutie, si din aceasta cauza sint tot eterogene, problema se complica si mai mult prin faptul ca in zona de reactie concentratia substantelor care reactioneaza poate diferi de valoarea din interiorul solutiei nu numai datorita adsorbtiei, ci si fortelor electrostatice ce pot sa apara intre electrod si ion Marimea fortelor electrostatice depinde de densitatea sarcinilor de pe suprafata electrodului, adica de valoarea potentialului de electrod, precum, si de structura stratului dublu electric, de exemplu de gradul sau de difuziune De aceea, acesti factori influenteaza puternic valoarea concentratiei superficiale si, prin aceasta, cinetica reactiei electrochimice influenta structurii stratului dublu electric asupra cineticii reactiilor electrochimice a fost luata pentru prima data in considerare de A N Frumkin, la elaborarea teoriei sale asupra supratensiunii hidrogenului Conform acestei teorii, reactia electrochimica are loc numai la un contact direct intre ionii care reactioneaza si electrodul metalic Prin urmare, prin zona de reactie se va intelege numai acea parte a se intinde de la suprafata electrodului 116 Caderea de potential stratul dublu electric: AB — limita de separatie intre faze in stratului dublu electric care pina la o distanta care nu depaseste diametrul efectiv al ionului Sa notam cu ф valoarea medie a caderii de potential in stratul care se intinde la o distanta de aproximativ o raza de suprafata electrodului si cu caderea de potential a stratului ce se intinde de la aceasta distanta pina in interiorul solutiei (v fig 116) Valoarea lui фі se apropie de valoarea potentialului electrocinetic C (v cap Xi Fenomene electrocinetice) Suma algebrica dintre ф si ф] este egala cu e, caderea totala de potential in stratul dublu electric TEORiiLE SUPRATENSiUNii HiDROGENULUi 367 La deducerea relatiilor (76) si (77) nu s-a tinut seama de urmatorul considerent: in momentul descarcarii ionul se gaseste intr-un punct oarecare in apropierea suprafetei electrodului, in care potentialul difera cu valoarea Ф, de potentialul din interiorul solutiei Schimbarea energiei acestui ion cu polarizarea electrodului va depinde evident de valoarea e — ca si in cazul hidrogenului in alte cazuri insa, variatia liniara a supratensiunii in functie de logaritmul densitatii de curent, de obicei, nu se mentine intr-un interval larg Adeseori, se observa unele portiuni cu inclinari diferite, uneori distincte, alteori trecind continuu una in alta Fenomenele de polarizare la degajarea oxigenului depind in mare masura de pregatirea anterioara a electrodului, in special de durata polarizarii catodice sau anodice Toate aceste fenomene arata ca degajarea oxigenului nu se face pe o suprafata curata a metalului, ci pe o suprafata acoperita, mai mult sau mai putin, de un strat de oxid Aproape in toate teoriile, procesul de descarcare a oxigenului este pus in legatura cu formarea intermediara a oxizilor superiori ai metalului care serveste drept electrod Conform acestei conceptii, in procesul de descarcare a oxigenului trebuie sa se deosebeasca doua stadii distincte: SUPRATENSiUNEA OXiGENULUi stadiul descarcarii ionului OH cu formarea oxidului superior si stadiul scindarii oxidului superior al metalului cu formarea oxidului inferior si a oxigenului molecular Oxizii superiori mentionati pot fi atit compusi propriu-zisi, cu compozitie bine determinata, cit si straturi adsorbite de oxigen, cu grade diferite de saturare ale suprafetei electrodului initial, supratensiunea oxigenului a fost pusa pe seama caracterului lent al stadiului de scindare a oxizilor superiori, care ar decurge cu o viteza finita in ultimul timp, o atentie tot mai mare se da insa stadiului intii de descarcare a ionilor OH si de formare a oxizilor superiori Probabil ca vitezele diferitelor stadii se schimba in functie de potentialul electrodului si de conditiile experimentale, si nu este posibil sa se dea o schema cinetica unica pentru procesul de descarcare a oxigenului Se pare ca la densitati mici de curent si la potentiale nu prea pozitive, stadiul lent, care determina viteza intregului proces, este scindarea oxizilor superiori, iar la densitati mari de curent si potentiale pozitive, descarcarea ionilor OH CAPiTOLUL Xiii ANALiZA POLAROGRAFiCa Daca o solutie de electrolit se supune la electroliza intr-o celula formata dintr-un electrod picator de mercur si dintr-un al doilea electrod nepolarizabil, din curba curent-tensiune rezultata se poate determina natura si concentratia substantei sau a substantelor reductibile sau oxidabile pe electrodul picator Acesta este principiul analizei po-larografice, descoperit in anul 1922 de profesorul ceh Heyrovski, si care a cucerit un loc important printre metodele fizico-chimice de analiza in anul 1925 Heyrovski si Sikata realizeaza un aparat, numit polarograf, cu ajutorul caruia se pot obtine automat si inregistra fotografic curbe de curent-tensiune (i—E) Curbele astfel obtinute se numesc polarograme Principiul metodei Se electrolizeaza cu o tensiune crescinda o solutie care contine, de exemplu, o substanta reductibila intensitatea curentului variaza in functie de potentialul catodului, dupa o curba asemanatoare cu cea reprezentata in fig 117 intensitatea curentului creste intii, raminind totusi foarte mica (curentul rezidual, portiunea AB); in punctul B, la potentialul Et, incepe electroliza propriu-zisa, reactiile de reducere si oxidare avind loc la cei doi electrozi Mai departe intensitatea curentului creste foarte repede cu cresterea potentialului (portiunea BD) O data cu cresterea intensitatii curentului, un numar din ce in ce mai mare de ioni se reduc in unitatea de timp ionii care se descarca, din vecinatatea catodului, sint inlocuiti datorita urmatoarelor doua fenomene: difuziunea si migrarea sub influenta cimpului electric existent in solutie Se poate face neglijabil efectul migrarii, adaugind solutiei un mare exces de electrolit indiferent, care sa nu se reduca sau sa se oxideze in conditiile electrolizei, numit solutie de baza Concentratia solutiei de baza este aproximativ de 50 ori mai mare decit a ionului de dozat Curentul fiind transportat de toti ionii prezenti in solutie, fractiunea de curent transportata de ionii studiati, si deci si migrarea acestor ioni, devine neglijabila in acest caz, practic, numai difuziunea este aceea care aduce noi ioni reductibili in vecinatatea catodului Din momentul in care tensiunea aplicata este suficient de mare pentru ca toti ionii care vin prin difuziune sa se reduca la catod, intensitatea curentului ramine constanta, indiferent de tensiunea aplicata (portiunea DF) Acesta este curentul limita sau, in cazul unui exces de electrolit indiferent, curent de difuziune; el depinde de caracteristicile geometrice ale electrodului, de factorii care determina viteza ANALiZA POLAROGRAFiCa 373 de difuziune a ionului (temperatura, natura solutiei etc ) si de concentratia ionului Pentru conditii optime de lucru, ceilalti factori rami-nind constanti, curentul de difuziune este proportional cu concentratia substantei care se reduce si poate deci servi la determinarea cantitativa a acesteia in afara de aceasta, caracterul ionului care reactioneaza se poate determina din aceeasi curba de curent-tensiune Potentialul E  la care Fig 117 Curba de polarizare tipica Fig 118 Polarograma unei solutii continind diferiti ioni la concentratie de aproximativ 0,001 n, in solutie de KCi 0,1 n incepe electroliza depinde in acelasi timp de caracterul si concentratia ionului S-a putut insa demonstra teoretic si verifica practic ca potentialul E{i2, corespunzind punctului C situat la mijlocul segmentului inclinat BD, nu depinde decit de caracterul ionului care se reduce Prin urmare, potentialul de semiunda sau semipalier caracterizeaza natura ionului de dozat, servind la analiza lui calitativa Daca in solutie sint mai multi ioni reductibili, in primul rind se va descarca ionul cu potentialul de descarcare mai putin negativ, iar apoi ceilalti, in ordinea potentialelor de descarcare, si se obtine astfel o curba curent-tensiune in forma de trepte, fiecare ion fiind caracterizat de o treapta, unda sau palier (fig 118) Avantajele acestei metode sint: evitarea separarilor diverselor elemente in timpul analizei; obtinerea simultana a rezultatelor calitative si cantitative; o foarte scurta durata a analizei; analiza microchimica a substantelor, putind fi identificate substante cu o concentratie de iO^5, iar in cazuri speciale iO-6 val 1; un foarte mic consum de reactiv si utilizarea unor cantitati foarte mici de substanta Precizia de + 2% la concentratii de 10"2—iO-4 val 1 si +5% la concentratii de iO-5 val 1 este satisfacatoare si comparabila cu precizia celorlalte metode microchimice Aparatura Montajul clasic pentru obtinerea curbelor de curent-tensiune este reprezentat in fig 119 Vasul de electroliza E contine solutia de studiat Aerul din solutie se poate indeparta prin barbotare 374 ANALiZA PdLAROGRAFlCa cu hidrogen prin tubul T Mercurul din vasul V ajunge in solutie prin capilara C cu un diametru interior de 0,03—0,1 mm, cu o viteza de 20—30 picaturi min Picaturile ce se formeaza la capatul capilarei constituie catodul, a carui suprafata se reinnoieste mereu Stratul de mercur A de pe fund formeaza anodul Contactul cu acesta se face prin firul de platina sudat in peretele vasului Anodul A si catodul C sint legati la bateria В (2 sau 4 V) Ten- Fig 120 Principiul polarografului Heyrowski: E — vas de electroliza; P — tambur cu puntea potentiometrica; i — cursor; В — baterie (2 —4 V); M — motor electric; L — lampa; G — galvanometru; C — cilindru cu hirtie fotografica; s — sunt Fig 119 Schema circuitului pentru obtinerea manuala a curbelor intensitate-tensiune cu ajutorul electrodului picator de mercur: E —• vas de electroliza; A — anod; V — vas cu mercur; C —  capilara; В — baterie; G — galvanometru; s — sunt; HJK — punte potentiometrica; T — tub siunea se poate varia cu ajutorul puntii potentiometrice HJK intensitatea se masoara cu galvanometrul G, a carui sensibilitate se regleaza cu suntul s Deoarece anodul are o suprafata mare, iar curentul este de obicei mic, de ordinul iO-6 A, se poate neglija polarizarea acestui electrod, deoarece el functioneaza de obicei ca un electrod de tipul al doilea, greu polarizabil De exemplu, daca electrolitul indiferent este o clorura alcalina, anodul functioneaza ca un electrod de calomel, cu un potential constant si definit de concentratia clorurii alcaline in cazul cind electrolitul indiferent nu permite acest lucru, se poate folosi un anod separat, practic nepolarizabil, de exemplu un electrod mare de calomel Potentialul acestuia este constant si cunoscut, si usureaza calculul potentialului catodic Daca potentialul anodului, constant, este masurat fata de un electrod de comparatie, atunci potentialul catodului poate fi determinat din tensiunea celulei Aceasta cuprinde si caderea de potential iR, care in general este neglijabila Deplasind cursorul J din puntea potentiometrica de la К la H, se aplica o tensiune crescinda la celula de electroliza Trecind tensiunile aplicate pe abscisa, iar intensitatile respective indicate de galvanome- ANALiZA POLAROGRAFiCa 375 trul G pe ordonata, se obtin curbe curent-tensiune; curba se poate obtine automat, cu ajutorul polarografului in fig 120 este reprezentata schema unui polarograf, care este format dintr-un vas de electroliza E si puntea potentiometrica P, constind dintr-un tambur confectionat din material izolant pe care sint infasurate 19 spire dintr-o sirma cu rezistenta mica (aproximativ 1512), calibrata, cu ajutorul careia se poate aplica o tensiune variabila la celula de electroliza prin intermediul unui cursor mobil i Curentul pentru punte este furnizat de bateria B, si caderea totala de potential pe cele 19 spire se poate aduce la valoarea dorita (de obicei 1,9 sau 3,8 V) cu ajutorul unei rezistente variabile legate in serie Caderea totala de potential pe tambur este indicata de un voltmetru, montat permanent in aparat Pentru a realiza o valoare mai precisa a caderii de potential pe punte, montajul permite introducerea in circuit a unui element etalon de cadmiu, cu ajutorul caruia se poate echilibra puntea, galvanometrul polarografului servind drept instrument de zero Fiecarei rotiri complete a tamburului ii corespunde o crestere de tensiune cunoscuta (100 sau 200 mV) Tamburul este actionat de un mic motor electric, M, cu turatie reglabila, prin intermediul unui sistem de angrenare care permite deconectarea tamburului sau inversarea directiei de rotire Cilindrul C, pe care se infasoara hirtia fotografica, este inchis intr-o cutie prevazuta cu o fanta paralela cu axa cilindrului si conectat de tambur, astfel incit se roteste simultan cu acesta Sistemul de angrenare este astfel construit, incit la o rotatie completa a cilindrului, cursorul i parcurge cele 19 spire Lampa L proiecteaza printr-o fanta ingusta un spot luminos pe oglinda galvanometrului G, de unde se reflecta pe hirtia fotografica Galvanometrul este prevazut cu un sunt s, pentru reglarea sensibilitatii La trecerea curentului prin galvanome-tru, spotul luminos descrie pe hirtia fotografica imobila o linie subtire, paralela cu axa cilindrului La fiecare spirala completa (100 sau 200 mV) se aprinde automat o lampa auxiliara, iluminind complet fanta Aceste linii de pe hirtia fotografica arata marimea f e m aplicate Solutia se introduce in vasul de electroliza E, cursorul i al tamburului potentiometric se fixeaza la inceputul primei spire si se porneste motorul Prin rotirea tamburului, cursorul i aluneca pe sirma de rezistenta, aplicind in vasul de electroliza o tensiune uniform crescatoare Atit timp cit tensiunea aplicata este mai mica decit tensiunea de descompunere a solutiei curentul care trece prin celula este mic (curentul rezidual) si spotul oglinzii galvanometrului ramine practic stationar, descriind o linie de-a lungul circumferintei hirtiei fotografice care se roteste incet Daca tensiunea de descompunere este atinsa si depasita, prin vasul de electroliza trece un curent care deviaza oglinda galvanometrului, iar spotul de lumina descrie curba de polarizare (treapta polarografica), atingind apoi o deviere constanta, corespunzatoare curentului de difuziune Polarograful scurteaza timpul de trasare al curbei la maximum 10 min si permite detectarea treptelor foarte mici, care nu pot fi observate cu aparatele obisnuite neautomate 376 ANALiZA POLAROGRAFiCa Patentia tu  e ectrodu ui picator in raoori cu e ectroc u  saturat ae ca tom ei Fig 121 Curba electrocapilara a mercurului si a curentului de incarcare Curentul rezidual Daca se traseaza curba curent-tensiune pentru o solutie care nu contine substante reductibile sau oxidabile la electrod, in general se observa trecerea unui curent slab, curentul rezidual, in cazul electrodului picator de mercur, acest curent rezidual se numeste curent de incarcare sau curent de condensator Existenta acestui curent, independent de reactiile la electrod, este legata de cresterea picaturii si de prezenta unui strat dublu electric la limita dintre picatura si solutie Pentru ca la cresterea picaturii densitatea de sarcina in stratul dublu electric mercur-solutie sa ra-mina constanta, trebuie sa aiba loc continuu o deplasare de electroni in, sau din, rezervorul de mercur in circuitul exterior, dupa cum suprafata mercurului este partea negativa sau pozitiva a stratului dublu electric La valoarea potentialului sarcinii nule, mercurul nu este incarcat si, prin urmare, curentul de incarcare este zero La acest potential, egal cu — 0,52 V fata de electrodul saturat de calomel, tensiunea su perficiala (limitrofa) a suprafetei de separatie mercur-solutie este maxima Daca mercurul are un exces de sarcini pozitive sau negative, lucrul necesar maririi suprafetei de separatie mercur-solutie scade din cauza repulsiei electrostatice dintre sarcini, si prin urmare si tensiunea superficiala scade Daca mercurul curge prin capilara la o presiune constanta, timpul de picurare t (timpul necesar formarii unei singure picaturi) este in prima aproximatie direct proportional cu tensiunea superficiala Curba care reda dependenta tensiunii superficiale de potential se numeste curba electrocapilara Anumiti ioni sau molecule neutre coboara tensiunea superficiala si prin urmare deplaseaza maximul curbei spre valori mai pozitive sau mai negative in fig 121 este reprezentata curba electrocapilara a mercurului, precum si a curentului de incarcare observat intr-o solutie 0,1 n de clorura de potasiu din care s-a indepartat oxigenul prin bar-botare cu hidrogen Curentul de difuziune Relatia lui ilkovic La deducerea relatiei curentului limita de difuziune: valabila in cazul unui electrod solid stationar, s-a presupus ca suprafata S este constanta in cazul electrodului picator de mercur relatia ANALiZA POLAROGRAFiCa 377 va fi mult mai complexa Picatura de mercur creste continuu si prin urmare expresia curentului de difuziune va fi legata de conditiile de formare a picaturii Pe baza teoriei difuziunii, ilkovic (1934) a dedus urmatoarea relatie a curentului de difuziune pentru electrodul picator de mercur: 7f = 706zD1,’ c m2;3 ,'eh*A|  (2) in care Ц reprezinta intensitatea curentului, in цА, intr-un anumit moment dat t al perioadei de formare a picaturii de mercur in aceeasi relatie z reprezinta valenta ionului care se descarca; D — coeficientul de difuziune, in cm2 • s-1; c — concentratia, in mmol 1; m — masa de mercur care curge din capilara intr-o secunda, in mg; t — timpul din momentul inceperii formarii picaturii, in s; 706 — o reunire de constante numerice Relatia de mai sus arata ca intensitatea curentului creste o data cu t1 e in decursul formarii picaturii, si prin urmare curba curent-timp pentru o singura picatura trebuie sa aiba forma unei parabole Fig 122 reprezinta curba teoretica curent-timp, pentru o singura picatura, calculata din relatia (2), presupu-nind ca D = 1 • iO-5 cm2 • s"1; c = =1 mmol 1; m=l mg • s-1, iar z = 1 Fig 122 Curba teoretica curent-timp conform relatiei lui ilkovic, in timpul formarii unei singure picaturi Suprafata cuprinsa intre curba si abscisa reprezinta cantitatea de electricitate exprimata in microcoulombi, legata de fiecare picatura in cazul difuziunii pe un electrod stationar, curentul descreste cu timpul dupa aplicarea f e m , deoarece cu timpul scade si gradientul de concentratie pe suprafata electrodului in cazul electrodului picator de mercur, scaderea gradientului de concentratie este mai mult decit compensata de cresterea suprafetei electrodului Scaderea intensitatii curentului, din cauza scaderii gradientului de concentratie pe suprafata picaturii, este invers proportionala cu f1 2sau f3 e, iar cresterea curentului datorita cresterii suprafetei picaturii este proportionala cu t2'3 sau t4le Din suprapunerea celor doua efecte rezulta o crestere a intensitatii cu timpul, si anume proportionala cu f1'6 Curentul mediu al picaturii este definit ca un curent ipotetic constant, care curgind in timpul de formare a unei picaturi, ar transporta aceeasi cantitate de electricitate ca si in cazul real Matematic, acest curent mediu este definit prin relatia 7=-і-С (л, (3) lmax * 378 ANALiZA POLAROGRAFiCa in care tmax este timpul de formare a picaturii inlocuind in ecuatia (3) valoarea lui it din relatia (2), dupa integrare se obtine i = 605 zD'l2cm!'st'^ in care tmax este timpul de formare a unei picaturi, respectiv timpul intre doua picaturi consecutive Din relatia (2) reiese, de asemenea, ca valoarea curentului maxim, in momentul desprinderii picaturii, este data de relatia  "," = 706 zD'l‘cm2l’t' x- Prin urmare, atit curentul maxim i max cit si curentul mediu i sint proportionali cu concentratia substantei active din interiorul solutiei Din cauza inertiei galvanometrului este imposibil de a masura precis curentul maxim in momentul desprinderii picaturii De aceea, in practica polarografiei se intrebuinteaza galvanometre cu perioada lunga (20— 40 s), la care oscilatiile, de obicei, reprezinta numai citeva procente din valoarea medie La un astfel de galvanometru media oscilatiilor este foarte apropiata de curentul mediu real, si prin urmare relatia lui ilkovic pentru curentul limita id = 605zD1 2cm2'8 ,,e (4) se poate folosi cu succes Curentul de difuziune pe electrodul picator de mercur este perfect reproductibil si relatia lui ilkovic a fost verificata de nenumarati autori Marimile care apar in relatia lui ilkovic se pot imparti in doua grupe; marimea zcD'1*, care este determinata de proprietatile solutiei, si marimea m2'3 1'6, care este determinata de caracteristicile capilarei A doua marime are o importanta deosebita, deoarece permite compararea curentilor de difuziune masurati cu capilare diferite Pentru aceasta este suficient sa se determine cantitatea de mercur care curge prin capilara intr-o secunda si timpul de picurare in domeniul curentului de difuziune S-a putut arata experimental ca intr-adevar exista proportionalitate intre factorul m2'8 1'6 pentru diferite capilare si curentul de difuziune, daca timpul de picurare este mai mare decit 3 s Pe de alta parte, timpul de picurare nu poate fi mai mare decit 6 s, deoarece in acest caz oscilatiile galvanometrului devin prea mari Timpul de picurare optim este cuprins intre 3 si 6 s O alta aplicatie a marimii m2 3z1 e este compararea curentilor de difuziune obtinuti cu aceeasi capilara, insa in domenii de potential diferite ale curbei curent-tensiune S-a mentionat ca tensiunea superficiala mercur-solutie este functie de potential si deci timpul de picurare va avea aceeasi comportare, conform curbei electrocapilare Deoarece cantitatea de mercur care curge prin capilara intr-o secunda este practic independenta de potentialul electrodului, daca nivelul mercurului este mentinut constant, urmeaza ca factorul m2,3Z, 6 trebuie sa treaca printr-o valoare maxima in jurul maximului curbei electrocapilare, apoi sa descreasca cind potentialul electrodului devine si mai ANALiZA POLAROGRAFiCa 379 negativ Acest lucru rezulta din tabela 59, in care sint date valorile produsului m2,3Z1 6 si timpurile de picurare Din ultima coloana se vede ca marimea т2|3і1|в este practic constahta in domeniul de potential de la 0 pina la — 0,8 V (fata de electrodul saturat de calomel), insa este mai mica cu 10% la —1,9 V De acest lucru trebuie sa se tina absolute iikovic, zD'12 c depinde de proprie- Tabela 59 seama la determinarile cantitative Prima marime din relatia lui tatile solutiei Pentru o substanta data si folosind aceeasi capilara, ecuatia (2) ia forma id = Kc, (5) cu alte cuvinte curentul de difuziune este proportional cu concentratia substantei care reactioneaza Aceasta proportionalitate exista numai daca curentul de difuziune a fost corectat pentru curentul de incarcare Pentru a calcula curentul de difuziune dupa relatia lui ii-kovic, trebuie sa se cunoasca coeficientul de difuziune D al substantei care reactioneaza la Relatia intre potentialul electrodului picator de mercur si produsul  ?"*'• Potentialul electrodului picator de mercur in raport cu electrodul sa turat de calomel   pA mg-s—1 t m* s tl e 0,0 —0,18 2,651 2,75 2,27 —0,5 +0,10 2,62i 3,08 2,29 -0,8 0,21 2,626 2,83 2,28 — 1 1 0,29 2 625 2,65 2,24 — 1 5 0,38 2,672 2,18 2,13 — 1,9 0,70 2,681 1,56 2,08 electrod Pentru un ion simplu (hidratat) in solutie diluata si intr-o solutie de baza 0,1 n, coeficientul de difuziune se poate calcula in prima aproximatie cu relatia яга? a = (6) in care A° este conductivitatea echivalenta ionica la dilutie infinita, iar Zi — valenta ionului Pentru 25°C, relatia (6) ia forma A? Di = 2,67 • 10-7 — [cm2 • s 1 ] (7) Trebuie observat ca atunci cind un ion simplu trece intr-un ion complex, in general si coeficientul lui de difuziune se modifica influenta temperaturii asupra curentului de difuziune se manifesta prin faptul ca, pe de o parte, conductivitatea echivalenta creste la majoritatea ionilor cu 2—2,5% pe grad, iar pe de alta parte, viscozitatea mercurului scade si, prin urmare, creste cantitatea de mercur care curge prin capilara intr-o secunda Se poate spune ca la majoritatea ionilor metalici curentul de difuziune creste cu 2% pentru cresterea temperaturii cu un grad De aceea, pentru a putea determina curentul de difuziune cu o precizie de + 1%, temperatura trebuie mentinuta  constanta cu + 0,5°C 380 ANALiZA POLAROGRAFiCa Determinarea cantitativa Din relatia (4) se poate scoate valoarea concentratiei: ’ 605 zD1"14‘ ’ ’ ’ Pentru determinarea precisa a valorii id trebuie sa se determine separat si curentul de incarcare, in conditii identice in care s-a inregistrat si polarograma substantei de dozat inaltimea treptei se masoara intre Fig 123 Metoda exacta de masurare a curentului de di- fuziune la [Potentialul de electrod e este dat in raport cu electrodul saturat de calomel (E S C )] Fig 124 Determinarea grafica a curentului de difuziune curentul de incarcare si curentul de difuziune aparent (fig 123) Deoarece insa coeficientii de difuziune, in conditiile metodei polarogra-fice, nu au fost determinati decit pentru un numar mic de ioni, aceasta metoda de polarografiere prin calcul are o valabilitate limitata De multe ori si, in special, cind sint mai multe trepte, inaltimea acestora se determina in modul urmator: prin mijlocul oscilatiilor de la partea superioara a si de la partea inferioara b a curbei polarografice (fig 124) se traseaza doua drepte; prin partea ascendenta с a curbei se traseaza de asemenea o dreapta Prin punctele de intersectie d si e se traseaza doua drepte paralele cu abscisa inaltimea treptei se considera distanta intre cele doua drepte in afara de calculul direct, pentru obtinerea rezultatelor cantitative se folosesc urmatoarele metode: 1) metoda comparatiei; 2) metoda adaosului si 3) metoda curbelor de etalonare La metoda comparatiei se polarografiaza separat un volum anumit din solutia de analizat si acelasi volum de solutie etalon, ambele so- ANALiZA POLAROGRAFiCa 381 iutii fiind aduse la acelasi volum cu aceeasi solutie de baza aleasa in acest caz fiind valabila relatia lui ilkovic, se poate scrie cx hx Cet het de unde Cx=a7'Ce  g metal % voi cn *H, g metal Cupru Stamu Nichel Fier Zinc Crom 1 • io-e 0,6—1,4 • 10 e 0,6 • io—* 2- lU-e-7* 10—* 5,5 • 10—* 0,03—0,07 10 5—12 500 200—6000 2 000 600 000 0,0125 0,007—0,01 0,7 0,25—8 3 300—8C0 Unele dintre metalele cuprinse intre zinc si hidrogen, de exemplu fierul, nichelul si in special cromul, sint capabile de a absorbi cantitati apreciabile de hidrogen Cantitatile de hidrogen gasite experimental in depozitele catodice ale diferitelor metale sint redate in tabela 60 Aceste cifre sint numai aproximative, deoarece depind in mare masura de aciditatea solutiei, de densitatea de curent, de temperatura etc Totusi, ele arata ca in unele cazuri continutul de hidrogen, exprimat in volume, poate fi considerabil Depolarizarea la depunerea metalelor Daca metalul depus poate sa se dizolve in materialul catodului sau formeaza combinatii chimice care se dizolva in materialul catodului, energia libera partial molara a metalului w ce se depune scade si depunerea devine posibila la un potential mai putin negativ decit potentialul reversibil de separare a metalului pur in relatia potentialului reversibil de descarcare a unui metal e = e +^1п"мег+ (0 activitatea ionilor din faza metalica se considera constanta si este cuprinsa in e° Daca insa compozitia catodului si, deci, activitatea ionilor in faza metalica se poate schimba, relatia de mai sus devine in care aMe este activitatea ionilor in faza metalica Daca metalul depus se dizolva in materialul catodului sau formeaza combinatii chimice cu acesta, activitatea aMe scade si potentialul de descarcare e se deplaseaza spre valori mai pozitive Un caz elocvent este depolarizarea ce are loc la descarcarea ionilor de sodiu sau a unui alt metal puternic electronegativ pe un catod de mercur Potentialul de descarcare al ionilor de sodiu dintr-o solutie 1 m de clorura de sodiu scade de la —2,7 V la —1,2 V in solutie neutra potentialul de descarcare al ionilor de hidrogen creste din cauza supratensiunii electrodului de mercur, de la —0,415 V la —1,2 V Prin urmare, descarcarea simultana a ionilor de sodiu si de hidrogen devine posibila in urma descarcarii de hidrogen, spatiul catodic devine insa alcalin, ceea ce duce la deplasarea potentialului de descarcare al ionilor de hidrogen spre valori si mai negative, si anume pina la —1,6 V PROCESUL DESCaRCaRii CATODiCE 393 Aceasta atrage insa dupa sine descarcarea exclusiva a ionilor de sodiu, respectiv face neglijabila descarcarea ionilor de hidrogen Procesul descris sta la baza electrolizei solutiilor de clorura de sodiu cu catod de mercur Un proces analog are loc la descarcarea ionilor de sodiu pe un catod de plumb solid in aliajul de plumb cu pina la 6% sodiu activitatea ionilor de sodiu este atit de scazuta, incit acest aliaj nici nu descompune apa Uneori depolarizarea procesului catodic are loc in urma formarii de combinatii sau solutii solide intre doua metale ce se depun simultan De obicei, potentialul reversibil al solutiei solide se gaseste intre potentialul componentelor pure si, prin urmare, aliajul ce contine ambele metale se poate precipita la un potential mai putin negativ in stare pura Astfel, zincul si nichelul se pot depune simultan la —0,6 V, desi potentialul de descarcare al zincului pur este cu aproximativ 0,2 V mai negativ De o astfel de depolarizare trebuie sa se tina seama si la descarcarea altor metale, cind in solutie exista ioni de metal cu care se pot forma solutii solide sau combinatii chimice Descarcarea simultana a doua metale in lipsa polarizarii, potentialul de descarcare este egal cu potentialul de echilibru [relatia (1)] La descarcarea ionilor metalici, tinind seama insa de polarizare si supratensiune, relatia (1) devine n , RT eA = eA " ’iA — ^7 aA + , (3) in care cu пл s-a notat polarizarea ce apare la depunerea ionilor de metal A Aceeasi ecuatie se poate scrie si pentru cationii B, care pot sa fie si ioni de hidrogen Descarcarea lor simultana incepe o data ce potentialele de descarcare ale ambilor cationi A si В devin egale, adica , RT ' RT ек—Пк+^F in ал+ = el - Чв + "в + • W Relatia (4) arata ca valorile potentialelor de descarcare ale celor doua metale pot fi apropiate in urmatoarele trei cazuri: 1 Potentialele normale sint aproximativ egale, iar supratensiunile mici Astfel, potentialele normale ale plumbului si staniului sint respectiv egale cu—0,126 si—0,140V, adica difera intre ele numai cu 0,014 V; descarcarea acestor metale facindu-se cu o supratensiune neglijabila, este suficienta o mica variatie a concentratiei ionilor pentru ca depunerea simultana sa devina posibila dintr-o solutie de cloruri sau fluoro-boruri in solutie acida este posibila descarcarea simultana a hidrogenului Deoarece insa hidrogenul prezinta o supratensiune mai mare atit de plumb cit si pe staniu, nu are loc descarcarea lui intr-o cantitate vizibila 2 Potentialele normale sint diferite, dar supratensiunea ambilor cationi difera suficient pentru ca sa compenseze aceasta diferenta Astfel, la depunerea zincului si a nichelului intr-o solutie amoniacala, la 90cC, 394 DEPUNEREA CATODiCA A METALELOR supratensiunile de descarcare atit a zincului, cit si a nichelului sint mici si potentialele lor de descarcare difera mult intre ele La 20°C, descarcarea nichelului se face cu supratensiune apreciabila, ceea ce determina deplasarea potentialului de descarcare cu aproximativ 0,3 V spre valori mai negative si, in acest caz, depunerea zincului intr-o solutie amoniacala poate sa se produca simultan cu depunerea nichelului Fig 131 Curbe polarizare la descarcarea simultana a doi cationi- in fig 131, a se arata cazul descarcarii simultane a doua metale A si B Desi potentialele lor normale sint diferite, datorita faptului ca supratensiunea metalului A creste cu marirea densitatii de curent mai repede decit a metalului B, indata ce potentialul de descarcare al metalului В este atins incepe descarcarea simultana a celor doua metale Randamentul de curent al celor doua metale depinde de intensitatea curentului Astfel, la densitatea de curent Г si la polarizarea e', randamentele de curent respective sint proportionale cu segmentele a si b' Se vede ca la o anumita densitate de curent i" si la polarizarea e" randamentele sint egale, iar la o densitate de curent mai mare, Г", si la polarizarea e'" randamentul metalului В depaseste pe cel al metalului A in fig 131,b se reprezinta cazul cind, desi potentialele normale ale celor doua metale sint foarte apropiate, descarcarea lor simultana este mai putin favorizata, din cauza ca in acest caz supratensiunea metalului В creste mai repede cu cresterea densitatii de curent si in acest caz, la o densitate de curent anumita i si la o polarizare e randamentele pentru cele doua metale sint proportionale cu segmentele a si b respective 3 Diferentele potentialelor normale si ale supratensiunilor se compenseaza prin diferenta activitatii ionilor Astfel, potentialele normale ale cuprului si cadmiului, respectiv ale cuprului si zincului, sint depar- PROCESUL DESCaRCaRii CATODiCE 395 tate unele de altele Totusi, potentialele lor de descarcare pot fi apropiate prin modificarea corespunzatoare a activitatii ionilor lor in solutie, prin formarea de saruri complexe (cianuri) etc in tabela 61 se arata potentiax-leile de descarcare ale argintului, cuprului, cadmiului si zincului, in solutii de sulfati si de cianuri cu exces de cianura alcalina Solutiile contin in fiecare caz aproximativ 1 atom-g 1 din metalul respectiv Dupa cum rezulta din tabela, potentialele lor de descarcare se apropie atit de mult in solutie de cianura, incit descarcarea simultana a cuprului si cadmiului, respectiv a cuprului si zincului, devine posibila Tabela 61 Potentialele de descarcare ale unor metale din solutia ionilor simpli si complecsi, in V Metalul Din solutie de sulfat Din solutie de cianura Argint 0 80 — 0,5 Cupru 0,54 — 1,0 Cadmiu — 0,40 — 0,9 Zinc — 0,76 — 1,2 Cind densitatea de curent depaseste densitatea de curent limita a metalului A, concentratia ionilor metalului A in stratul din imediata vecinatate a catodului scade brusc la o valoare atit de mica, incit de- vine posibila descarcarea metalului B Astfel, din solutia sulfatilor de cupru si de zinc, la densitati de curent moderate, se descarca numai cuprul Daca densitatea de curent de'paseste insa densitatea de curent Fig 132 Descarcarea simultana a doi cationi la o densitate de curent ce depaseste valoarea limita a ionului metalului mai nobil limita a cuprului, atunci are loc descarcarea simultana a cuprului si zincului in fig 132 se arata acest caz; dupa cum se vede, pina la densitatea de curent limita, metalul A se depune cu randament 100% La o densitate de curent mai mare decit i,  incepe sa se depuna simultan si metalul B; si aici randamentele de curent ale celor doua metale sint proportionale cu segmentele respective a si b, polarizarea fiind e Dupa cum s-a vazut, atunci cind doua metale pot forma intre ele solutii solide sau combinatii chimice, apare o depolarizare care apropie potentialele lor de descarcare in acest caz, trebuie sa se tina seama de activitatea ionilor in faza metalica si relatia (4) trebuie pusa sub forma o RT RT 0 RT RT eA—4a + ^FlnaA+ 7^F^aA = eB-TjB^7^71nab+ (5) in care aA si aB sint activitatile ionilor respectivi in faza metalica 396 DEPUNEREA CATODiCa A METALELOR Concluziile la care s-a ajuns in cazul descarcarii simultane a doua metale ramin valabile si in cazul cind unul dintre cationi este ionul de hidrogen B STRUCTURA DEPOZiTULUi METALiC Electrocristalizarea Aparitia si cresterea cristalelor de metal rezultate prin descarcarea ionilor metalici, proces ce a primit numele de electrocristalizare, au o strinsa legatura cu particularitatile mecanismului de cristalizare obisnuita Bazele acestor conceptii au fost puse de F A Gibbs, С V Vulf, Volmer, Stranski etc; problemele^ electrocristalizarii au fost studiate de V А К i s t i а к o v s к i, Er-dey-Gruz si Volmer, N A izgarisev, V Baimakov, A G Samartev etc O data cu scaderea temperaturii, solubilitatea sarii se micsoreaza si, la un moment dat, concentratia solutiei corespunde cu saturarea, adica solutia se afla in echilibru cu cristalul solid in aceasta stare nu incepe inca separarea fazei solide Pentru ca aceasta sa aiba loc intr-un interval de timp masurabil, concentratia solutiei trebuie sa depaseasca, intr-o masura oarecare, valoarea de saturare, adica sa atinga un anumit grad de suprasaturare Daca in solutie se introduce un cristal al aceleiasi substante sau al unei substante cu reteaua cristalina apropiata de reteaua cristalelor care se separa, gradul de suprasaturare necesar aparitiei fazei noi se reduce simtitor Acest fapt este legat de lucrul care se cheltuieste la aparitia unui germene din faza noua Prin analogie cu lucrul cheltuit la aparitia unei picaturi din vapori suprasaturati 1 A=-aS (6> in care o este tensiunea superficiala a lichidului, iar S — suprafata picaturii, egala cu 4nr2, lucrul cheltuit pentru aparitia unui germene cristalin este A=- 2CT;Si, (7) in care insumarea se efectueaza dupa toate fetele cristalului, tensiunea superficiala fiind in general diferita pentru fete diferite Valoarea mai ridicata a lucrului de formare a germenului elementar tridimensional determina si aparitia polarizarii ce se observa cind un metal-incepe sa se depuna pe un alt metal (v cap Xii) Valoarea acestui lucru se micsoreaza simtitor daca noua fata apare pe o suprafata de separatie existenta Din relatia (7) se vede insa ca lucrul A va fi cu atit mai mic, cu cit este mai mica valoare tensiunii superficiale la limita dintre faza existenta si cea nou formata De aceea, diferitele pozitii ale atomului sau ale "pachetului" de atomi, prin care are loc cresterea mai departe a germenului cristalin, nu sint echivalente din punct de vedere energetic, pe diferitele puncte- STRUCTURA DEPOZiTULUi METALiC 397 ale fetei cristalului Pozitia atomului din fig 133, a nu este avantajoasa din punct de vedere energetic, deoarece are un singur vecin, atomul care se gaseste sub el Mult mai avantajoase sint pozitiile b sau c,  deoarece au doi, respectiv trei vecini mai apropiati Din aceste cauze, D) c) Fig 133 Diferite pozitii ale atomului pe suprafata cristalului pe suprafata unui cristal in crestere, atomul sau pachetul de atomi se va depune cu energia minima in punctul i (fig 133,c), si mai greu in 2 sau 3 La sisteme cristaline mai complexe, lucrul de formare a unui germene bidimensional pe diferitele fete ale cristalului nu este, in general, echivalent Din aceasta cauza fetele pe care lucrul de formare a germenului bidimensional este mai mic vor creste mai repede si cristalul se va dezvolta inegal in diferite directii (fig 134) Prin urmare, aparitia germenilor cristalini si cresterea lor mai departe este in strinsa legatura cu gradul de suprasaturare al solutiei in cazul electrocristalizarii, rolul suprasaturarii solutiei il joaca saltul de potential suplimentar (fata de cel reversibil) la limita metal so-lutie, adica polarizarea electrodului in acest caz, structura depozitului de metal, daca este micro- sau macrocristalin, spongios, dendritic etc , precum si textura, adica orientarea axelor cristalografice ale cristalelor de metal depus, vor depinde de conditiile in care a avut loc electroliza De structura si textura metalului depind o serie de proprietati mecanice ca duritatea, rezistenta la rupere, ductilitatea etc , precum si puterea de reflexie a luminii, de care va depinde proprietatea metalului de a fi lucios sau mat Crestere rapide Fig 134 Deosebirea in viteza de crestere pe diferitele fete ale cristalului Afara de natura metalului depus, factorii cei mai importanti care influenteaza caracterul depozitului metalic sint: natura si concentratia electrolitului, densitatea de curent, temperatura, amestecarea electrolitului, adaosuri de substante superficial-active si structura cristalina a metalului suport 398 DEPUNEREA CATODiCa A METALELOR Fig 135 Dependenta numarului de cristale de tensiunea aplicata Pasivitatea catodului La depunerea catodica a metalelor se observa adeseori o pasivitate catodica datorita adsorbtiei substantelor straine pe electrod, de exemplu substante superficial-active sau coloidale, molecule de oxigen etc Acest fenomen se deosebeste principial de pasivitatea ce se observa la dizolvarea anodica a metalelor Pe o suprafata pasiva, in urma adsorbtiei substantelor straine, cresterea mai departe a retelei cristaline este impiedicata si procesul nu poate fontinua decit datorita formarii noilor germeni de cristalizare tridimensionali, ca si la depunerea pe un suport strain Acest fenomen poate fi observat, de exemplu, la cresterea cristalului de argint, folosind un curent pulsatoriu Aparitia noilor germeni cristalini este insa legata de o polarizare suplimentara (cap Xii), adica de o tensiune de electroliza mai ridicata Acest lucru a fost verificat experimental de A T V a g r a m i a n, oare a aratat ca numarul de cristale la depunerea catodica a argintului creste cu cresterea tensiunii de electroliza (fig 135) influenta adsorbtiei substantelor straine din solutie se manifesta de multe ori si la depunerea metalului fara intreruperea curentului Daca diferitele suprafete se deosebesc prin capacitatea lor de adsorb tie, fetele pe care substanta se adsoarbe puternic nu cresc, pe cind fetele cu o suprafata relativ curata cresc neperturbate Acest fenomen poate duce, in cazul densitatilor mici de curent, la depozite filiforme ca, de exemplu, in cazul argintului O data cu cresterea temperaturii pasivitatea catodica scade, datorita scaderii adsorbtiei substantelor straine pe suprafata catodului Fenomenele de pasivizare catodica descrise mai sus nu se observa intr-o solutie de cianura, respectiv dispar daca se spala catodul in aceasta solutie A N Frumkin explica aceasta prin marea capacitate de adsorbtie a ionului cian, care ingreuiaza adsorbtia substantelor straine Adsorbtia de substante straine superficial-active nu duce totdeauna la un depozit in forma de ace (dendrite) Din contra, prin pasivizarea completa a suprafetei catodului, cresterea mai departe a depozitului nu este posibila decit prin aparitia unor noi germeni cristalini Chiar daca pasivizarea catodului se face partial, aceasta duce la o crestere a densitatii de curent pe suprafetele neblocate, marind polarizarea care, dupa cum s-a vazut, favorizeaza aparitia noilor germeni cristalini De aceea, de multe ori, in prezenta acestor substante superficial-active se obtin depozite microcristaline mult mai dense decit in absenta lor influenta structurii cristaline a catodului asupra depunerii catodice, in cazul cind conditiile sint favorabile, depozitul reproduce structura STRUCTURA DEPOZiTULUi METALiC 399 cristalina a metalului de baza Astfel, daca cuprul se depune dintr-o-solutie de sulfat de cupru pe un catod turnat din cupru (cu cristale’ mari), depozitul reproduce atit de exact structura metalului de baza, incit nu se poate observa limita de separatie pe sectiunea transversala a unui microslif; acest lucru se intimpla atunci cind suprafata cato-dului a fost perfect slefuita si curatita Daca suprafata catodului nu este degresata si decapata, impuritatile si, in special, stratul de oxid pasivizeaza suprafata catodului, si cresterea mai departe nu poate avea loc decit prin aparitia unor noi germeni cristalini, ceea ce duce la un depozit microcristalin De asemenea, in conditii favorabile, nichelul continua structura cristalina a nichelului de baza Mai mult, uneori depozitul reproduce o structura foarte diferita de a sa; astfel, cadmiul depus pe un catod de staniu reproduce structura cristalina a staniului, desi aceste doua metale cristalizeaza in sisteme diferite Structura depozitului catodic Structura depozitului catodic poate fi diferita, in functie de caracterul metalului si de conditiile de electroliza Astfel, argintul si staniul tind sa formeze cristale mari, subtiri,, puternic ramificate Zincul, cadmiul, uneori staniul si plumbul au tendinta de a da depozite spongioase, alcatuite din cristale aciforme Fierul, nichelul si cobaltul tind sa dea depozite netede, dense si microcris-taline Platina tinde sa dea depozite alcatuite din cristale mici, nelegate intre ele Printr-o alegere adecvata a conditiilor de electroliza toate aceste metale se pot obtine sub forma de depozite dense si rnicrocristaline sau invers, metale care de obicei dau depozite dense, in anumite conditii de electroliza pot da depozite spongioase sau pulverulente Formarea depozitului catodic cuprinde doua procese care se desfasoara paralel: 1) aparitia germenului cristalin si 2) cresterea mai departe a cristalelor Structura depozitului catodic depinde in special de modul cum se desfasoara cresterea mai departe a centrelor de cristalizare create Daca s-au format foarte multi germeni cristalini si fiecare germen continua sa creasca, se obtine un depozit dens de cristale filiforme, care adera unul de altul si care sint perpendiculare pe suprafata catodului Daca viteza de aparitie a germenilor cristalini depaseste viteza de crestere a cristalului, cristalele abia aparute inceteaza repede sa mai creasca si apar noi centre de cristalizare; se obtin depozite aproape fara structura, formate din cristale mici, compacte si lucioase, ca in cazul fierului si nichelului, sau afinate si catifelate, ca in cazul platinei Aparitia lor este favorizata de o polarizare intensa Probabil ca depozitele dense, filiforme, se obtin in conditiile unei polarizari de concentratie, pe cind depozitele dense, aproape fara structura, cum se formeaza in cazul fierului si al nichelului, se obtin in conditiile unei supratensiuni accentuate, datorita vitezei lente de descarcare a ionilor pe metal 400 DEPUNEREA CATODiCa A METALELOR Se intilnesc cazuri cind cristalele mici initiale (din imediata vecinatate a catodului) sint treptat inlocuite de cristale si mai mici (pe masura ce ne departam de suprafata catodului) Astfel de depozite se obtin atunci cind viteza de crestere a cristalelor depaseste viteza de formare a noilor germeni cristalini, adica in cazul unei polarizari slabe in sfirsit, se intilnesc cazuri cind cristalul creste un timp oarecare, apoi cresterea lui inceteaza si pe suprafata lui apar noi germeni cristalini, ceea ce duce la depozite dense cu cristale mai mult sau mai putin mici, sau cazuri cind cresterea regulata a cristalului nu dureaza mult si cantitatea cristalelor crescute este atit de mica, incit ele nu adera unul de altul in acest caz se obtin dendrite complexe, sau depozite pulverulente influenta densitatii de curent asupra depunerii catodice La densitati de curent mici are loc numai o polarizare de concentratie slaba si viteza de crestere a germenilor cristalini depaseste viteza lor de aparitie in aceste conditii se obtin, in general, depozite macrocrista-line Pe masura ce densitatea curentului si, paralel, polarizarea, cresc, viteza de formare a germenilor cristalini se mareste si depozitul devine din ce in ce mai microcristalin La densitati foarte mici de curent trebuie sa se tina seama, in anumite cazuri, de adsorbtia impuritatilor din electrolit, de pasiviza-rea catodica, care duc de asemenea la un depozit microcristalin De multe ori se observa ca functia "marimea granulelor — densitate de curent" trece printr-un maxim La densitati de curent foarte mari concentratia ionilor de metal din imediata vecinatate a cristalelor scade puternic, si, in special, daca puterea de patrundere a baii este mica, cristalele tind sa creasca, orientindu-se spre straturile solutiei in care concentratia acestor ioni este mai mare in acest caz, depozitul are o structura dendritica sau spongioasa Daca densitatea curentului creste si mai mult, depasind o anumita limita, depozitul obtinut este pulverulent, de culoare neagra O K Kudra si E B Gitman, studiind conditiile de aparitie a depozitelor pulverulente negre, la diferite concentratii, au constatat ca aceste depozite apar indata ce a fost atinsa o densitate de curent critica Adeseori, formarea depozitelor pulverulente se datoreste descarcarii simultane a hidrogenului Descarcarea simultana a hidrogenului duce, de obicei, la cresterea considerabila a pH-ului in stratul catodic, cind se poate produce precipitarea hidroxizilor sau a sarurilor bazice includerea lor in depozitul catodic duce la afinarea retelei cristaline metalice si la obtinerea depozitului sub forma pulverulenta, de culoare inchisa Depozite pulverulente negre se formeaza insa si independent de descarcarea ionilor de hidrogen, iar depozitele obtinute nu contin totdeauna oxigen De aceea, multi autori fac legatura intre aparitia precipitatelor la densitati mari de curent si raportul dintre vitezele de STRUCTURA DEPOZiTULUi METALiC 401 aparitie a centrelor de cristalizare si de crestere a cristalelor Cu cit densitatea curentului va fi mai mare si cu cit concentratia electrolitului va fi mai mica, cu atit mai putin timp vor avea germenii aparuti sa creasca mai departe si cu atit mai favorabile vor fi conditiile pentru formarea precipitatelor afinate Adeseori densitatea de curent poate influenta si textura (orientarea axelor cristalografice) depozitului catodic Diferitele fete ale cristalului nu sint identice din punct de vedere energetic si prin urmare potentialul de descarcare poate fi diferit pe diferitele fete ale cristalului De aceea, la o anumita densitate de curent, deci la o anumita valoare a polarizarii, va fi favorizata cresterea unei anumite fete a cristalului, ceea ce duce la o anumita textura a metalului depus Astfel s-a putut arata ca depozitele stralucitoare, cu un coeficient ridicat de reflexie a luminii, se obtin la o anumita densitate de curent influenta temperaturii asupra depunerii catodice Cresterea temperaturii modifica multi factori care joaca un rol hotaritor la depunerea catodica a metalelor Din aceasta cauza influenta temperaturii va fi foarte complexa si se va manifesta in diferite directii Temperatura favorizeaza difuziunea, din care cauza impiedica formarea depozitelor dendritice sau pulverulente la densitati mari de curent, respectiv densitatea critica se deplaseaza spre valori mai ridicate De asemenea, o data cu cresterea temperaturii, polarizarea, in general, se micsoreaza, favorizind cresterea cristalelor, ceea ce duce la un depozit macrocristalin Prin urmare, efectele cresterii temperaturii sint contrare cu cele ale maririi densitatii de curent si deci se pot echilibra reciproc O data cu cresterea temperaturii supratensiunea hidrogenului scade, ceea ce, in anumite cazuri, poate provoca sau favoriza o descarcare concomitenta a lui; pH-ul solutiei din stratul catodic va creste si vor putea precipita hidroxizii, respectiv sarurile bazice, ceea ce duce la un depozit cu structura afinata in unele cazuri insa, la fier si nichel de exemplu, la ridicarea temperaturii scade mai repede supratensiunea de descarcare a metalului decit a hidrogenului, din care cauza degajarea hidrogenului devine chiar mai slaba Solubilitatea hidrogenului se reduce cu cresterea temperaturii si ca rezultat se obtin depozite cu un continut redus de hidrogen Deoarece ridicarea temperaturii mareste solubilitatea sarurilor din solutia de electrolit, conductivitatea acestora creste si randamentul de curent se mareste prin impiedicarea pasivizarii electrodului; se poate spune ca, de obicei, o temperatura mai inalta este de dorit, mai ales ca, in general, si calitatea depozitului se imbunatateste O temperatura prea inalta insa duce la un depozit de calitate inferioara influenta agitarii electrolitului Agitarea electrolitului reduce grosimea stratului de difuziune; datorita acestui fapt se micsoreaza polarizarea de concentratie, cresterea cristalelor este favorizata si depozitul va avea o structura mai macrocristalina 26 — Electrochimie — Principii Teoretice 402 DEPUNEREA CATODiCA A METALELOR in acelasi timp insa, prin agitare se evita inegalitatile locale de concentratie, supraincalzirile locale etc , ceea ce permite obtinerea unui depozit cu suprafata mult mai neteda, lipsita de proeminente si neregularitati in fig 136 se reprezinta suprafetele depozitelor de cu- Fig 136 Suprafata depozitului de cupru obtinut dintr-un electrolit recirculat cu diferite viteze (X 50): a — 0,7 m s; b — 4,5 m s pru obtinute din electrolit recirculat cu diferite viteze, la o densitate-de curent de 20 A dm2 Trebuie insa sa se observe ca prin agitare impuritatile solide se pot depune mecanic pe catod, determinind aparitia unor neregularitati pe suprafata depozitului si scazind prin aceasta calitatea sa influenta electrolitului asupra depunerii catodice influenta electrolitului si a densitatii de curent se completeaza reciproc intr-o oarecare masura La o concentratie mai mare a electrolitului se pot aplica densitati de curent mai ridicate, inainte de a incepe formarea depozitelor dendritice sau pulverulente in cazul unei concentratii mari polarizarea este mica, germenii cristalini apar intr-un numar mic si cresc usor mai departe, pe cind la o concentratie mica este favorizata aparitia lor intr-un numar foarte mare, insa cresterea lor mai departe se face cu o viteza mai redusa in fig 137 sint reprezentate probabilitatile de aparitie a germenilor cristalini in functie de numarul lor, la diferite concentratii ale electrolitului, dupa datele experimentale ale lui A T Vagramian Prin urmare, o concentratie mare a electrolitului va favoriza o structura macrocrista-lina, iar o concentratie mica, una microcristalina 1 Natura electrolitului are o influenta hotaritoare asupra caracterului depozitului metalic De exemplu, plumbul dintr-o solutie de azotat de plumb se depune sub forma de depozit cu asperitati, iar dintr-o STRUCTURA DEPOZiTULUi METALiC 403 Fig 137 Probabilitatea (in ° o) formarii cristalelor in functie de concentratia electrolitului de asemenea, caracterul depozitu-plumb tetravalent se separa depo- mica a ionilor simpli, care re- solutie de saruri ale acidului fluorhidric sau bromhidric se obtin depozite netede Valenta metalului influenteaza, lui; astfel, din solutiile sarurilor de zite spongioase, pe cind din solutiile de plumb bivalent se separa depozite macrocristaline; din solutiile de stanati alcalini se obtin depozite netede, pe cind din solutii de sta-niti, staniul se depune sub forma unui depozit necorespunzator influenta naturii electrolitului se poate explica uneori prin posibilitatea formarii substantelor coloidale, care au influenta foarte mare asupra structurii depozitului catodic Depozite microcristaline si netede se obtin, de obicei, din solutiile ionilor complecsi Unii cercetatori considera ca in aceste cazuri formarea germenilor cristalini si, prin urmare, formarea depozitului microcristalin este favorizata de concentratia extrem Me (8c) De aceea, unii autori considera ca descarcarea metalului din solutia sarurilor complexe se face dupa schema K(Me(CN)2]   K+ + [Me(CN)2]- (ga) [Me(CN)2]- + s [Me(CN)2]’- (9b) iar complexul format este instabil si se descompune, mai mult sau mai putin repede, dupa schema: [Me(CN)2]2 > Me + 2CN  (9C) 26* 404 DEPUNEREA CATODiCa A METALELOR Dupa aceasta schema, separarea argintului este un proces secundar si, prin urmare, cinetica procesului difera de cea a descarcarii directe din solutiile ionilor simpli Alti autori, in schimb, considera ca cea mai probabila schema K[Me(CN)2]-> K++ [Me(CN)2]— (10a) [Me(CN)2J- + e -► Me + 2CN (1 Qb) dupa care complexul se descarca direct, insa cu o supratensiune mare, ceea ce favorizeaza aparitia germenilor cristalini si duce la un depozit microcristalin indiferent de mecanismul de descarcare, experienta arata ca, in conditii similare, depozitele dense, cu structura cea mai fina, se obtin din solutii in care concentratia ionilor liberi este infima, insa concentratia metalului, sub forma de molecule nedisociate sau anioni complecsi, este mare Astfel de molecule sau de anioni au rolul de rezervor care completeaza pierderile de cationi, pe masura descarcarii lor 2 influenta anionului Depozitele ce se obtin din solutia diferitelor saruri ale aceluiasi metal se deosebesc prin structura lor si prin curbele de polarizare Este greu de a trage concluzii generale asupra structurii depozitului in general, este de asteptat ca formarea depozitului cu cristale mai mici sa fie favorizata de toate conditiile care provoaca o polarizare marita 3 influenta cationilor straini influenta cationilor straini (electroliti straini), adica a acelor cationi care nu iau parte la electroliza pro-priu-zisa, a fost studiata amanuntit de N А i z g a r i s e v, care a aratat influenta puternica a acestor adaosuri asupra mersului intregului proces catodic in fig 138 se arata influenta cationilor straini asupra curbei de polarizare a unei solutii de clorura de nichel, la 25°C Din figura se vede ca unii cationi straini scad potentialul de descarcare al ionilor de nichel, iar altii, din contra, il maresc De asemenea, - cationii straini modifica si inclinarea curbei de polarizare, precum si structura depozitului de nichel Cauzele influentei electrolitilor straini asupra procesului catodic nu sint inca bine lamurite Se presupune ca: a) hidratarea ionilor straini poate influenta hidratarea cationilor care se descarca, ceea ce poate modifica viteza procesului catodic; b) in diversele reactii elec- Fig 138 Actiunea cationilor straini asupra polarizarii la depunerea nichelului: 1 — curba fara cationi straini STRUCTURA DEPOZiTULUi METALiC 405 trochimice ionii participa nu numai prin concentratia lor molara, ci si prin valoarea activitatii lor; coeficientul de activitate al ionilor depinde insa de concentratia tuturor ionilor din solutie; c) electrolitii straini adaugati pot forma cu ionii de baza saruri duble, complexe etc si prin aceasta sa influenteze procesul de electrod; d) ionii straini pot influenta structura stratului dublu electric, modificind cinetica proceselor de electrod sau procesele de adsorbtie pe suprafata electrodului influenta substantelor superficial active asupra depunerii catodice, in multe cazuri, metalele se depun sub forma de macrocristale Prezenta unor cantitati foarte mici de substante coloidale sau superficial-active duce la formarea unor depozite cu granule foarte fine, care nu se pot obtine nici prin folosirea sarurilor complexe in acest scop se foloseste gelatina, agar-agarul, cleiul, peptonele, acizii sulfonici ai benzenului, fenolului, crezolului, naftalinei etc influenta fiecareia dintre aceste substante este specifica si depinde de natura metalului si a electrolitului in general, dintre coloizi influenteaza numai aceia care sint stabilizatori pentru solul metalului descarcat, adica sint capabili sa se ad-soarba pe suprafata metalului dat Foarte puternic actioneaza, chiar ia un continut extrem de mic, coloizii care in electroliza sint transportati la catod Transportul lor sjjre catod poate avea loc fie printr-un proces electroforetic, fie datorita faptului ca particulele coloidale adsorb pe suprafata lor cationii de metal, fiind transportate impreuna cu acestia Transportul lor se face de preferinta in acele puncte ale catodului, in care densitatea curentului este marita si, prin urmare, are loc o crestere rapida a cristalelor Adsorbindu-se pe suprafata crista lelor, particulele coloidale le blocheaza, iar ionii descarcati sint obligati sa formeze noi gerineni cristalini De aici rezulta depozite cu cristale foarte fine Adaosurile de coloizi modifica si curbele respective de polarizare Efectul optim asupra structurii depozitului coincide cu polarizarea maxima in prezenta unui exces de substante coloidale, depozitul poate sa devina pulverulent sau fragil; cind concentratia coloi-dului in solutie este mare, poate sa creasca mult si continutul lui in metal Coloi-dul patrunzind in metal antreneaza cu sine apa si sarea dizolvata in ea Substantele organice superficial-active au de asemenea, in unele cazuri, o influenta extrem de favorabila Astfel, la adaugarea unor substante superficial-active la sarurile stanoase, se obtin depozite compacte mi'Crocristaline in acest caz, mai ales daca se foloseste un amestec de substante Fig 139 Curbele de polarizare la descarcarea staniului, in prezenta unor substante superficial-active: 1 — solutie pura de SnSOi 0,25 n; 2 — in prezenta unei solutii 0,005 n ds difenil-amina; 3 — in prezenta de acid crezol-sulfonic 10 g 1 si gelatina 1 g 1; 4 — in prezenta de a — naftol 0,005 in; 5 — in prezenta de a —naftol 0,005 m si gelatina 1 g 1 406 DEPUNEREA CATODiCa A METALELOR superficial-active, se observa curbe de polarizare neobisnuite (fig 139) intr-un interval larg de potential intensitatea curentului ramine constanta si nu creste decit daca potentialul depaseste o anumita valoare limita Aceasta valoare limita a densitatii de curent este mult mai mica decit valoarea curentului limita de difuziune si nu poate fi explicata prin saracirea solutiei Mai tirziu s-a constatat ca astfel de fenomene apar si la depunerea unei serii de metale pe electrodul picator de mercur Depuneri spongioase la densitati mici de curent Unele metale au tendinta de a se depozita in forma de burete la densitati mici de curent Cazul cel mai tipic este depunerea zincului din baile de zincati La formarea depozitului spongios de zinc se observa o serie de particularitati La inceput depozitul este neted si numai dupa un timp oarecare (15—20 min) apar focare pe locuri izolate ale catodului, sub forma unor puncte afinate, de culoare inchisa pina la neagra; numarul si dimensiunile lor cresc treptat, intinzindu-se pe intreaga suprafata a cristalului Aparitia acestor depozite in forma de burete nu se poate explica prin degajarea concomitenta a hidrogenului si alcalinizarea stratului catodic, care, dupa cum s-a aratat, favorizeaza formarea depozitelor spongioase, deoarece descarcarea zincului are loc fara eliminare vizibila de hidrogen, cu un randament de curent aproape 100% Depozitele spongioase apar independent de concentratia electrolitului, de temperatura, de agitare sau de adaosuri organice Caracterul depozitului se schimba brusc daca se adauga electrolitului cantitati mici de saruri de mercur (0,1—0,2 g 1 Hg), de staniu (0,25—0,5 g 1 Sn) sau de plumb (peste 0,05 g 1 Pb) sau daca se folosesc anozi care contin aceste metale De asemenea, se observa ca folosind un anod de platina si un electrolit preparat prin dizolvarea oxidului de zinc pur in hidroxid alcalin, focarele spongioase nu apar sau apar mai greu, pe cind cu un electrolit preparat prin dizolvarea anodica a zincului sau prin folosirea unui anod de zinc se favorizeaza aparitia focarelor Afara de aceasta, se constata ca focarele au tendinta sa apara la zona de contact aer-solutie Dupa N T К u d r i a v t e v, cauza depozitului in forma de burete se datoreste particulelor extrem de mici, submicronice, de oxid de zinc sau zinc oxidat incomplet, care gasindu-se in solutie se depun pe suprafata catodului formind germenii cresterii anarhice a retelei cristaline metalice Adaosurile de Hg, Sn, Pb impiedica formarea acestor focare, deoarece avind un potential normal mai pozitiv oxideaza particulele de zinc pina la zinc bivalent Aparitia preferentiala a focarelor la zona de contact aer-solutie se poate explica prin formarea elementelor locale de aeratie diferentiala, cind din zonele anodice se pot desprinde particule submicronice de zinc PUTEREA DE PaTRUNDERE 407 C PUTEREA DE PaTRUNDERE Prin putere de patrundere sau capacitate de dispersie se intelege proprietatea solutiei unui electrolit, datorita careia pe un catod de forma neregulata se poate obtine un depozit de metal relativ uniform si omogen La depunerea metalelor, chiar daca cei doi electrozi sint drepti si de dimensiuni egale, insa sectiunea electrolizorului este mai mare decit suprafata electrozilor, marginile lor vor functiona mai intens decit centrul Se stie ca la rafinarea cuprului anozii se consuma mai repede la margine, iar oatozii cresc mai repede pe margini decit in centru in unele bai, distributia neregulata a curentului este extrem de pronuntata in fig 140 este reprezentata distributia densitatii de curent, in A dm2, pe un catod drept, intr-o baie de cromare Densitatea inegala a curentului influenteaza nu numai grosimea depozitului, ci si structura lui Din aceasta cauza pe diferitele sectoare ale catodului se pot forma depozite de structura diferita Acest lucru se manifesta mai ales la cromare, deoarece cromul formeaza depozite dense si lucioase numai intr-un interval foarte ingust al densitatilor de curent De asemenea, densitatea marita a curentului la marginile ca-tozilor determina adesea aparitia depozitelor cu o structura dendritica sau spongioasa O distributie si mai neregulata a densitatii de curent si a grosimii depozitului trebuie sa se obtina pe oatozi de forma complicata Fig 141 reprezinta distributia liniilor de curent si a liniilor echipotentiale pe Fig 140 Distributia densitatii de curent pe un catod drept, la cromare Densitatea medie de curent 22 A dm2 Fig 141 Liniile echipotentiale si liniile de curent pe un catod profilat un oatod profilat Liniile de curent sint concentrate pe portiunile proeminente ale catodului, adica in punctele apropiate de anod Factorii cei mai importanti care influenteaza puterea de patrundere a unei bai de electroliza sint: a) forma geometrica a catodului si  a anodului, cum si distributia initiala a liniilor de curent; b) polariza 408 DEPUNEREA CATODiCA A METALELOR rea catodica; c) conductivitatea solutiei de electrolit si d) randamentul de curent ca functie a densitatii curentului Diferitele portiuni cu asperitati de pe suprafata catodului se comporta, in prima aproximatie, ca si cum ar fi catozi izolati, la distante diferite de suprafata anodului Daca se considera volumul solutiei format din coloane paralele de electrolit, cu o sectiune constanta, intensitatea curentului in diferitele sectiuni este invers proportionala cu rezistenta electrica R = p — a coloanei respective: (11) id Ra in care ia si id sint intensitatile initiale de curent pe catodul mai apropiat, respectiv mai indepartat, adica intensitatile de curent in absenta polarizarii (de exemplu folosirea curentului alternativ), iar Ra si Rd — rezistentele coloanelor respective Deoarece la trecerea curentului continuu polarizarea reduce intensitatea curentului de pe catodul apropiat intr-o masura mai mare decit pe cel mai indepartat si deoarece randamentul de curent este o functie a densitatii de curent, raportul Ma M (edl eal^ si anume diferenta este cu atit mai mare, cu cit curba de polarizare este mai lina, adica cu cit creste mai repede polarizarea catodica cu densitatea de curent De aceea, toti factorii care maresc polarizarea catodica, ca de exemplu temperatura scazuta, adaosuri de substante superficial-active, PUTEREA DE PaTRUNDERE 40" activitatea scazuta a ionilor prin formare de complecsi etc , imbunatatesc puterea de patrundere influenta conductivitatii solutiei asupra puterii de patrundere Mari- rea conductivitatii electrolitului reduce caderea ohmica din electrolit si imbunatateste puterea de patrundere, daca simultan nu se reduce polarizarea catodica Cu cit este mai mic rolul rezistentei ohmice si cu cit este mai mare rolul polarizarii in caderea totala a tensiunii, cu atit este mai buna puterea de patrundere Conductivitatea bailor care se utilizeaza in galvanostegie este, de obicei, atit de mare, incit nu are o influenta hotaritoare asupra puterii de patrundere Fig 142 influenta polarizarii catodice asupra puterii de patrundere Fig 143 influenta conductivitatii asupra puterii de patrundere in cazul unor scheme simplificate, cele spuse mai sus se pot exprima in relatii cantitative Se considera un catod cu profilul reprezentat in fig 143, adica cu o adincitura larga in comparatie cu adincimea lui A si cu distanta dintre electrozi Fie dSi si (iS2 doua elemente ale suprafetei catodului, egale cu unitatea, unul in adincitura, iar altul pe suprafata neteda, la o distanta suficient de mare de marginile adinci-turii in aceste conditii liniile de curent pe suprafata elementelor de catod sint perpendiculare si se pot calcula usor variatiile de potential pe traseul lor Se noteaza cu ел saltul de potential pe suprafata anodu-lui (considerat nepolarizabil); cu ea si ea — saltul de potential total (potentialul reversibil + polarizare) pe suprafata catodului pe portiunile dSi, respectiv dSzi cu ii si i2 — densitatile de curent corespunzatoare, iar cu p — rezistivitatea solutiei Tensiunea de electroliza V fiind constanta, indiferent de traseu, si egala cu V =  R — ec, rezulta Л(  +Д)рЧ-еУі — eci = Л р + вл — ec2 (13) Valoarea ea se poate exprima cu ajutorul lui ea daca se cunoaste dependenta dintre ect si i in cazul unei diferente mici de densitati de curent s'e poate scrie 0 c ес2 — еС1 —' —'( о — Д) (14) 410 DEPUNEREA CATODiCA A METALELOR si inlocuind in relatia (13) se obtine Д(  + A)P + eA — ea = i2lp 4- ел — ea + -y- ( " d1 (15) sau respectiv  Лр =(  - ,) р + ^(Л dl (16) l2 — lt Ap A i"+^ - 1 • si ₽ gr Din relatia (17) rezulta ca variatia relativa a distributiei reale a curentului si, prin urmare, si variatia relativa a grosimii depozitului, egala cu -l —1, depinde de raportul dintre polarizarea catodica— si rezistivitatea solutiei Daca acest raport este mic in comparatie cu i l, adica lvare sa se ga-metale de sepa- interna in conditii favorabile, cuprul din solutie se va depune cantitativ pe electrodul de platina, sub forma unui depozit compact si aderent in comparatie cu metoda obisnuita de electroliza, electroliza interna prezinta urmatoarele avantaje: 1) simplitatea instalatiei si eliminarea necesitatii unei surse de curent continuu; 2) posibilitatea de a separa cationii care sint greu de separat in conditiile electrolizei obisnuite; 3) lipsa altor procese de oxidare, afara de dizolvarea anodului, ceea ce simplifica in mare masura electroliza Prin alegerea corespunzatoare a mediului si a anodului se poate^ obtine o separare foarte precisa a multor elemente Pentru aceasta,, anodul trebuie astfel ales, incit potentialul lui de diz ezn Aceasta separare se poate face si in mediu de tartrat de amoniu, luind drept anod aluminiul, deoarece in acest mediu еді ezn Metoda electrolizei interne are insa dezavantajul ca nu se pot depune decit cantitati relativ mici de metale Aceasta se datoreste faptului ca la concentratii care depasesc o anumita limita (de exemplu, la cupru 10 mg 100 cm3, iar la zinc 8 mg 100 cm3) apare fenomenul cementarii, adica depunerea metalului direct pe anod, din care cauza se obtin rezultate mult mai mici decit valorile reale Pentru a evita acest fenomen, anodul se acopera cu o pelicula de protectie, de exemplu de colodiu; in acest mod se poate lucra cu concentratii mult mai mari ale metalului de dozat De asemenea, se poate folosi o diafragma poroasa care separa spatiul anodic de cel catodic Spatiul catodic se umple cu solutia de 420 depunerea Catodica A metalelor analizat, iar cel anodic, cu un electrolit oarecare adecvat Folosirea diafragmei mareste insa rezistenta intre electrozi Recent, B Sagort-schew si colaboratorii au reusit sa depuna cantitativ cu ajutorul unui astfel de dispozitiv cantitati de metal pina la 0,5 g Fig 149 reprezinta dispozitivul pentru electroliza interna fara diafragma; C este catodul de platina, iar A — anodul din metalul adecvat, de exemplu din zinc, prevazut cu o pelicula de protectie ce se realizeaza prin scufundarea anodului de 2 — 3 ori in solutie de colodiu Cei doi electrozi sint scurtcircuitati cu ajutorul clemei В O atentie deosebita trebuie data contactelor dintre anod si catod, care trebuie curatite foarte minutios, precum si puritatii metalului din care este confectionat anodul, spre a evita fenomenul cementarii CAPiTOLUL XV DiZOLVAREA ANODiCa A METALELOR A GENERALiTati Procesul anodic pe electrozi de metal este functie de natura metalului si de conditiile de electroliza in general, se pot ivi urmatoarele cazuri: 1) Anodul este un metal care prin dizolvare formeaza un singur fel de cationi, de exemplu dizolvarea anodica a argintului in mediu azotic 2) Anodul este un metal care prin dizolvare poate forma ioni la diferite grade de oxidare, de exemplu, dizolvarea cuprului (Cu+ si Cu2+), a fierului (Fe2+ si Fe3+) sau a manganului (Mn2+, Mn3+, Mn4J , Mne+, Mn7+) 3) Anodul este un aliaj de doua sau mai multe metale 4) Anodul este un metal insolubil si procesul consta in descarcarea anionilor existenti in solutie, de exemplu anodul de platina, in majoritatea solutiilor de electrolit Cazul intii este desigur cel mai simplu Principial, un anod metalic in contact cu ionii sai va incepe sa se dizolve indata ce potentialul sau va depasi cu o valoare oricit de mica potentialul reversibil RT — in a i zF Me Dizolvarea anodica, de altfel ca si descarcarea catodica, nu decurge complet reversibil, ci prezinta o polarizare mai mult sau mai putin pronuntata Aceasta se datoreste polarizarii de concentratie si, in special, supratensiunii de dizolvare a unor metale Aceasta supratensiune este neglijabila la mercur si bismut, ceva mai mare la cupru, zinc si argint, si apreciabila in cazul fierului, nichelului si cobaltului Ridicarea temperaturii reduce atit polarizarea de concentratie cit si supratensiunea, in schimb agitarea solutiei nu influenteaza decit polarizarea de concentratie Cu cresterea densitatii de curent potentialul se deplaseaza spre valori mai pozitive, uneori atit de accentuat, incit se schimba insusi procesul anodic Astfel, metalul care la densitati mici de curent trece in solutie in forma de ioni de o anumita valenta, incepe sa treaca in solutie sub forma de ioni de alta valenta De multe ori polarizarea este atit de apreciabila, incit metalul se pasivizeaza si incepe descarcarea partiala sau exclusiva a unui anion existent in solutie 422 DiZOLVAREA ANODiCa A METALELOR Dizolvarea metalelor cu formarea de ioni la diferite grade de oxidare Cind un metal care poate forma ioni de diferite grade de oxidare, de exemplu Me*1+ si Me*2+, undez2>z1, este introdus intr-o solutie care contine ioni de ambele valente, se stabileste echilibrul 2jMe^+ + (z2 —г1)Ме^г2Мегі+ (1) Daca se noteaza cu e° e  si e°z potentialele normale ale proceselor Me Me*1+ 4" e° Me 5* Me*2+ + z 2   e2 'Me*1+ Me*’+ + (z2 — zj e e3 intre ele va fi valabila relatia г2^| г = г1е° F4-(z , — 2i)e3 F, (2) deoarece, dupa principiul intii al termodinamicii, la trecerea directa de la Me la Мег-,т este necesara aceeasi cantitate de energie ca si la oxida-rea treptata a lui Me la Me*1+, iar apoi a lui Me*1+ la Me‘2+ Din relatia (2) rezulta cunoscuta regula a lui Luther e2° = -21ei + ^-'e3 , (3) Z, Z2 dupa care potentialul de oxidare al metalului la faza superioara de oxidare e°2 este intermediar potentialelorsi e3 ; e° este mai mare sau mai mic decit e3 in functie de proprietatile electrochimice ale metalului si ale ionilor sai Astfel, in cazul fierului valorile potentialelor normale sint: Fe Fe2+ -f- 2 s ef = — 0,44 V Fe5*Fes+4-3e = —0,036 V Fe2+ 5* Fe3+ + s ез = — 0,77 V in schimb, in cazul cuprului ele au valorile Cu 5* Cu+ + e e? = + 0,52 V Cu Cu2+ + 2 s = + 0,34 V Cu+ Cu*+ + g e% = + 0,167 V Cind metalul este in contact cu ionii sai, din motivele aratate echilibrul ti) va fi deplasat intr-o parte sau alta, dupa potentialele normale, astfel incit potentialele reversibile ale celor trei procese sa fie egale: ei = e2 = е з De aici rezulta ca ionii Fea+ nu sint stabili in prezenta fierului metalic, ci vor reactiona cu el, tinzind sa formeze ionii Fe2+ Din contra, in cazul cuprului ionii Cu+ sint instabili, tinzind sa formeze, in prezenta cuprului metalic, ioni de Cu2+ stabili GENERALiTati 423 La dizolvarea anodica a metalului in conditii reversibile, adica infinit de lent, procesul va incepe indata ce potentialul reversibil cel mai mic este atins De fapt vor trece in solutie si ionii de alta valenta, intr-o cantitate corespunzatoare potentialului anodului Astfel, in cazul anodului de fier in contact cu o solutie molara de sulfat feros, in conditii reversibile dizolvarea trebuie sa inceapa la —0,44 V insa, la simplul contact al fierului metalic cu ionii Fea+, cel putin in apropierea electrodului se formeaza o mica cantitate de ioni corespunzatoare echilibrului (1) Din contra, daca exista un exces de ioni Fe3+, acestia se vor reduce in contact cu fierul metalic, pina la stabilirea echilibrului (1) Raportul dintre cantitatile de Fe2+ si Fe3+ (la 20°C) se poate usor calcula stiind ca ei = ез = ез: А Л 1 i 0>058 i A AOC i 0 058 1 — 0,41 +-j-lg aFe = -0,036 + — lg aec, de unde Fe->+ + 2e si numai la o polarizare anodica accentuata, cind potentialul anodului se va apropia de e% , va avea loc in mai mare masura procesul Fe -► Fe8+ + 3 e in cazul cuprului, un calcul analog cu cel de mai sus arata ca "Cu+ °CU^= 10"3- Prin urmare, cuprul se dizolva aproape exclusiv sub forma bivalenta Numai in cazul unei polarizari accentuate, sau in prezenta unor ioni capabili sa complexeze ionii Cu+, se va dezvolta in proportie mai mare procesul Cu -> Cu  + s De exemplu, in solutie de acid clorhidric cuprul se dizolva practic complet sub forma de [СиСІз]-4 424 DiZOLVAREA ANODiCa A METALELOR Dizolvarea simultana a doua metale Un electrod format din doua metale unite mecanic si care se gasesc in contact electric poate functiona ca o pila scurtcircuitata; metalul cu potentialul normal mai negativ va functiona drept anod, iar pe celalalt metal va avea loc un proces catodic oarecare, de exemplu descarcarea hidrogenului Prin trecerea curentului electric, la functionarea acestei pile scurtcircuitate, ambii electrozi se polarizeaza pina la un potential comun, care depinde de forma curbelor de polarizare ale celor doua procese; acest potential, in general, este mult mai aproape de potentialul metalului mai putin nobil La suprapunerea unei polarizari anodice pe un astfel de electrod combinat, viteza de dizolvare a metalului mai putin nobil va creste, iar procesul de descarcare pe metalul mai nobil va fi frinat pina la oprire completa, in functie de polarizare, iar la deplasarea potentialului anodic spre valori si mai pozitive poate incepe chiar dizolvarea metalului mai nobil Daca potentialele normale ale celor doua metale sint departate, de exemplu in cazul cuprului si al staniului, la o polarizare anodica nu se va dizolva decit staniul Numai la densitati mari de curent si deci la polarizari puternice va incepe sa se dizolve si cuprul in cantitati minime in schimb, daca cele doua potentiale sint apropiate, de exemplu pentru fier si cadmiu, dizolvarea simultana in proportii aproximativ egale a celor doua metale se realizeaza usor, in special datorita faptului ca fierul se dizolva cu o supratensiune destul de mare, care il apropie si mai mult de potentialul de dizolvare al cadmiului Dizolvarea anodica a aliajelor Daca doua metale din aliaj se gasesc in forma de cristale pure separate, atunci pentru dizolvarea anodica a acestui aliaj sint valabile cele aratate la dizolvarea a doua metale separate, adica in general se va dizolva numai metalul cu potentialul mai negativ si numai la o polarizare foarte puternica se va dizolva si metalul mai pozitiv, insa intr-o cantitate minima insa, daca ambele metale formeaza o solutie solida sau o combinatie intermetalica, procesul dizolvarii lor se complica din cauza diferentei dintre potentialele diferitelor faze ale aliajului Activitatea metalului mai electronegativ din solutia solida sau combinatia intermetalica se reduce si potentialul acestuia se mareste, ajungind la o valoare intermediara intre potentialele ambelor metale pure La cufundare in solutia de electrolit, aliajul cu mai multe faze prezinta un "potential comun" care depinde de potentialele fazelor separate, dar care in general este mai aproape de potentialul fazei celei mai negative, indiferent daca aceasta din urma este un metal pur, solutie solida sau combinatie intermetalica Potentialele unei serii de aliaje au fost studiate amanuntit de N A Pusin in fig 150 este redata, dupa Pusin, dependenta potentialelor aliajelor de staniu-cupru in functie de compozitia lor Potentialele au fost determinate prin masurarea fortei electromotoare a pilei Sn i (H2SO4 ln) | Sn* Cu у GENERALiTati 425 potentialul staniului pur La 150 Dependenta potentialelor Fig aliajelor staniu-cupru de compozitia lor in primul rind se dizolva faza Pe abscisa este notat continutul in cupru al aliajului, exprimat in procente, iar pe ordonata, diferenta de potential dintre aliajul! dat si staniul pur, al carui potential este considerat, prin conventie, egal cu zero Dupa cum se vede, pina la un continut de 66% cupru, potentialul aliajului este practic constant si egal cantitati mai mari de cupru se observa o crestere rapida a potentialului, pina in punctul ce corespunde compusului intermetalic SnCu2, iar apoi creste din nou pina la punctul ce corespunde compusului SnCus La un continut in cupru mai mare de 75% (corespunzator compusului SnCus), potentialul ramine constant si egal cu potentialul cuprului pur Dizolvarea anodica a aliajelor este un proces mai complex si depinde in primul rind de potentialele de echilibru ale diferitelor faze ale aliajului, in conformitate cu diagramele potential-compozitie La cresterea potentialului anodic, , mai electronegativa in cazul cind aceasta faza este in cantitate relativ mare, cristalele unui component mai nobil, care nu se dizolva atit timp cit polarizarea nu este suficient de accentuata, pierd legatura cu anodul si cad la fundul electrolizorului, sub forma de namol anodic in schimb, daca faza mai pozitiva este intr-o cantitate mai mare, atunci, dupa indepartarea de pe suprafata anodului a fazei mai negative, suprafata anodului ramine acoperita cu faza mai nobila Dizolvarea ei se va face la un potential anodic mai ridicat, corespunzator potentialului de echilibru respectiv Cind insa faza mai nobila va fi dizolvata partial si pe suprafata anodului vor apare straturi proaspete, dizolvarea fazei mai putin pozitive incepe din nou, iar potentialul scade din nou la valoarea corespunzatoare fazei mai negative Dizolvarea anodica a combinatiilor intermetalice si a solutiilor solide are loc principial la potentialul de echilibru respectiv, in conformitate cu diagrama potentiaibcompozitie Daca acest potential este insa sub valoarea potentialului de echilibru al metalului pur, mai nobil, acesta din urma nu trece in solutie, ci dupa dizolvare se reduce din nou pe anod Metalul redus nu formeaza un depozit dens pe anod, ci se depune pe fundul electrolizorului, sub forma unui namol foarte fin Numai daca faza mai putin negativa se dizolva cu o supratensiune mai mare sau daca are tendinta spre pasivitate, atunci la o densitate de curent ridicata potentialul anodului poate creste foarte mult, astfel incit incepe dizolvarea simultana si a fazei mai pozitive Cele de mai sus pot fi exemplificate in cazul aliajului de staniu-cupru studiat mai sus  426 DiZOLVAREA ANODiCa A METALELOR Aliajul de staniu-cupru, cu un continut redus de cupru, de exemplu 5° o, este format dintr-un amestec de staniu pur si o cantitate mica de SnCu2 La polarizarea anodica a acestui aliaj, dizolvarea incepe indata ce potentialul atinge valoarea corespunzatoare staniului pur si acesta va trece integral in solutie, iar SnCu2 ramine in aceeasi stare, fara sa se dizolve Compusul intermetalic SnCu2 fiind in cantitate mica, pierde legatura cu anodul si cade la fundul electrolizorului sub forma de namol in cazul cind continutul in cupru al aliajului este mult mai mare, de exemplu 60Vo, dupa dizolvarea completa a staniului liber compusul intermetalic SnCu2, care in acest caz nu cade de pe anod, ci formeaza un agregat de cristale, va incepe sa se dizolve la un potential corespunzator pentru SnCu2 Deoarece potentialul acestuia din urma este mai putin pozitiv decit potentialul de dizolvare al cuprului pur, cuprul din SnCu2 nu va trece in solutie, respectiv se va descarca din nou pe anod sub forma de cupru fin divizat si va cadea in fundul electrolizorului sub forma de namol La un continut si mai ridicat in cupru, de exemplu 85° o, aliajul este format dintr-un amestec de SnCus si Cu pur; dizolvarea acestui aliaj incepe la potentialul corespunzator cuprului pur, cind vor trece in solutie atit staniul cit si cuprul Cunoasterea proceselor ce au loc la dizolvarea aliajelor are o mare importanta in tehnica rafinarii electrolitice a metalelor B PASiViTATEA ANODiCa Definitii si generalitati Pina acum s-a considerat ca, in general, anodul metalic incepe sa se dizolve indata ce potentialul de echilibru al metalului a fost depasit cu o valoare oricit de mica Numai la densitati mari de curent s-a tinut seama de o oarecare polarizare de concetratie si la unele metale, in special la cele din grupa fierului, de o supratensiune de dizolvare de ordinul a 0,3 — 0,4 V Potentialul normal al oxigenului este + 0,42 V, iar pentru o activitate a ionilor H+ egala cu unitatea este + 1,23 V Potentialul normal al ionului Cl— este egal cu + 1,36 V Numai putine dintre metale poseda asemenea potentiale mari De aceea, chiar tinindu-se seama de polarizarea de concentratie si de supratensiune, ar fi de asteptat ca dizolvarea metalului sa fie singurul proces anodic si degajarea oxigenului sau a clorului gazos sa se produca in conditii cu totul exceptionale, mai ales ca aceste gaze se degaja cu supratensiune Adeseori se observa insa, mai ales la densitati mari de curent, ca anodul de metal nu se dizolva nici chiar la un potential care corespunde cu degajarea oxigenului, respectiv a clorului, si procesul anodic consta numai in degajarea acestor gaze Metalul se comporta ca si cum ar fi mult mai nobil decit ar corespunde cu pozitia lui in seria tensiunilor normale Acest fenomen poarta denumirea de pasivitate anodica, deoarece apare in urma unei tratari anodice a metalului PASiViTATEA ANODiCa 427 Metalele se deosebesc intre ele dupa tendinta lor de pasivizare Foarte usor se pasivizeaza metalele din grupa fierului: nichelul, cobaltul si fierul; ele se pasivizeaza mai usor in solutii alcaline decit in cele acide Anumiti oxidanti, de exemplu iodatii, cloratii si nitratii, favorizeaza aparitia starii pasive-, in schimb, ionul Cir impiedica pasivizarea Cromul, de asemenea, are tendinta de pasivizare, dar in starea pasiva dizolvarea nu inceteaza complet, ci potentialul creste brusc cu aproximativ 1,1 V si cromul continua sa se dizolve sub forma hexa-valenta Numai daca in solutie se gaseste un ion cu potential de descarcare mai putin pozitiv decit procesul Cr -*  CrO^j", de exemplu ioni J—, cromul inceteaza complet sa se dizolve si se descarca ionii J" Molibdenul si wolframul trec mai usor in stare pasiva in solutie acida decit in solutie alcalina, deosebindu-se prin aceasta de comportarea cromului si a metalelor din grupa fierului Aurul si platina prezinta o stabilitate deosebita atunci cind functioneaza drept anod, deoarece aproape totdeauna se gasesc in stare pasiva Pasivitatea este o proprietate ce apare in anumite conditii la foarte multe metale Fig 151 reda variatia potentialului unui anod de fier, cobalt sau nichel, in functie de densitatea de curent Portiunea AB reprezinta variatia potentialului anodului la cresterea densitatii de curent, in timp ce electrodul este activ si se dizolva cantitativ, in concordanta cu legea lui Faraday in punctul В electrodul se pasivizeaza, densitatea de curent scade, iar potentialul creste pina la valoarea corespunzatoare punctului C Daca se mareste densitatea de curent prin aplicarea unei tensiuni si mai mari la celula de electroliza, potentialul creste in directia pozitiva pina cind, in punctele D si E, cresterea densitatii este insotita de o crestere relativ mica a potentialului anodic in domeniul cuprins intre C si E, anodul inceteaza aproape complet sa se dizolve, devenind pasiv Daca, in-cepind din punctul E, se micsoreaza densitatea de curent, atunci in punctul C starea pasiva a electrodului nu dispare, ci este necesar sa se micsoreze densitatea de curent si mai mult, de exemplu pina la punctul G, cind potentialul scade brusc pina la H, iar densitatea de curent creste pina la Fig 151 Curba de polarizare anodica a nichelului la aparitia pasivitatii F si reincepe dizolvarea canti- tativa a metalului anodic Daca se intrerupe curentul in timp ce anodul se gaseste in stare pasiva, prin sedere el se activeaza lent Metalul pasiv se activeaza insa repede daca este tratat catodic, daca este atins cu un metal mai putin nobil sau daca suprafata lui este zgiriata in acest ultim caz, suprafata dezgolita prin zgiriere formeaza cu metalul pasiv un element scurtcircuitat, in oare sectorul pasiv are rol de catod 428 DiZOLVAREA ANODiCa A METALELOR Factorii care influenteaza pasivizarea Pasivizarea nu depinde numai de o anumita densitate de curent critica; un rol important in aparitia starii pasive il are si timpul Astfel, intr-o solutie 1 n de H2SO4 si la o densitate de curent de 289mA cm2, fierul devine pasiv in 12,4 s, pe cind la o densitate de curent de 15 mA cm2 intervalul de timp creste pina la 848 s De asemenea, cind difuziunea de la anod este ingreuiata, pasivitatea apare la densitati de curent mai mici decit in conditiile unei difuziuni rapide Agitarea solutiei, rotirea anodului sau ridicarea temperaturii maresc timpul necesar pentru pasivizare, pentru o densitate de curent data Dimpotriva, daca electrolitul este saturat in prealabil cu sarea ce se formeaza prin dizolvarea anodului, timpul in care apare starea pasiva scade De aici se vede ca, in anumite cazuri, aparitia pasivitatii este legata de saturarea solutiei din imediata vecinatate a anodului si de separarea pe anod a sarii respective, neutre sau bazice in multe cazuri, aceste depozite pot fi separate de anod si se poate stabili natura lor chimica Se intilnesc insa si cazuri cind anodul devine pasiv fara ca pe suprafata lui sa se poata constata formarea vreunui depozit vizibil Electrolitul joaca, de asemenea, un rol hotaritor in aparitia starii pasive; anumite metale se pasivizeaza mai usor in mediu alcalin, altele, in mediu acid Anionii bogati in oxigen NO37 JO CrO3, C1O3, CrO^etc contribuie la pasivizare, pe cind ionii C1 J, de obicei, impiedica aparitia starii pasive Pasivitatea chimica Fierul introdus in acid azotic concentrat (d>l,25), desi se dizolva la inceput, devine repede pasiv si dizolvarea inceteaza; fierul pasivizat nu se mai dizolva in acid azotic si nici nu mai elimina argintul din solutii de azotat de argint De asemenea, si alti oxidanti pot provoca starea pasiva; metalele care au tendinta spre pasivizare anodica se pasivizeaza usor si chimic in cazul pasivizarii chimice, in contact cu anumite solutii metalul devine din nou activ si, in acest caz, activarea este mult accelerata prin tratare catodica, zgiriere sau ridicarea temperaturii De asemenea, prezenta ionilor de clor accelereaza activarea metalului Comportarile analoge ale celor doua tipuri de pasivitate sugereaza ideea ca motivele aparitiei lor sint asemanatoare Unele metale, de exemplu cele din grupa fierului sau cromul, pot fi pasivizate prin incalzire la aer Chiar prin simplul contact cu aerul, multe dintre ele trec intr-o stare semipasiva, cind valoarea potentialului de electrod al metalului se gaseste intre valorile extreme corespunzatoare starilor complet active si pasive O importanta deosebita din punct de vedere tehnic au aliajele ce se pasivizeaza foarte usor, deoarece prezinta o rezistenta deosebita la actiunile chimice Dintre aceste aliaje fac parte asa-numitele oteluri inoxidabile, care in afara de fier contin, de obicei, crom, nichel, mangan, titan, niobiu etc Teoria pasivitatii Deoarece pe diferiti anozi metalici pasivitatea se manifesta diferit, este greu sa se stabileasca o teorie unica care sa se aplice in toate cazurile observate, PASiViTATEA ANODiCa 429 Conform conceptiei majoritatii cercetatorilor, pasivitatea se dato-reste aparitiei unui strat de oxid pe suprafata metalului-anod Dupa unele teorii, pentru pasivizarea metalului este suficienta formarea unui strat monomolecular sau chiar numai umplerea unei parti a suprafetei metalului cu oxigen; conform altor teorii, se considera ca este necesar sa se formeze un strat formind o faza separata, care sa izoleze metalul de mediul inconjurator Daca pasivitatea se datoreste peliculelor de oxizi, atunci este de asteptat ca anodul sa se pasivizeze cu atit mai usor intr-un electrolit dat, cu cit este mai mica solubilitatea oxidului in acest electrolit intr-adevar, oxizii de fier, nichel, cobalt si crom sint mai insolubili in mediu alcalin si metalele respective se pasivizeaza mai usor in solutii alcaline Oxizii de wolfram si molibden se dizolva mai usor in solutii alcaline Urmatorul mecanism da o explicatie satisfacatoare aparitiei stratului de oxid La dizolvarea metalului spatiul din imediata vecinatate a anodului se va imbogati in ionii respectivi, devenind concomitent mai alcalin in urma migrarii ionilor de hidrogen inspre catod Daca densitatea de curent si durata electrolizei sint suficient de mari, solutia din imediata vecinatate a anodului devine saturata si pe suprafata anodului se va depune, in functie de activitatea mediului, sarea neutra sau bazica a metalului respectiv Acoperirea suprafetei anodului o data inceputa, procesul continua repede, deoarece pe suprafata inca neacoperita densitatea de curent creste si saturarea solutiei se face si mai rapid Procesul anodic nu se opreste cu formarea stratului de sare, dovada ca stratul se ingroasa devenind vizibil Concomitent, potentialul anodului creste Deplasarea potentialului spre valori mai pozitive la acoperirea anodului cu stratul poros de sare se datoreste in oarecare masura rezistentei mari a electrolitului in pori, dar este provocata mai ales de polarizarea anodului, datorita cresterii densitatii de curent in pori Deplasarea mare a potentialului spre valori mai pozitive face posibila desfasurarea unui alt proces anodic, de exemplu descarcarea ionilor OH-, si radicalii OH sau chiar oxigenul atomic reactioneaza cu metalul, formind o pelicula fina, invizibila, care adera foarte bine de suprafata anodului; pelicula de oxid pasivizatoare se raspindeste pe toata suprafata anodului O astfel de pelicula nu permite trecerea ionilor prin ea si de aceea grosimea ei nu poate sa creasca Prin urmare, pelicula care provoaca pasivitatea este invizibila Dupa acoperirea intregii suprafete a anodului incepe degajarea oxigenului gazos, care de multe ori indeparteaza pelicula vizibila de pe suprafata anodului Pelicula subtire invizibila, aderenta, se supune cu greu actiunii acizilor, din care cauza metalul nu se mai poate dizolva El se comporta ca un metal chimic stabil Ridicarea temperaturii mareste solubilitatea sarii metalului; agitarea solutiei sau rotirea electrodului favorizeaza difuziunea si ingreu 430 DiZOLVAREA ANODiCa A METALELOR iaza saturarea solutiei De aceea, acesti factori impiedica aparitia stratului vizibil si, prin, urmare, a peliculei invizibile pasivizatoare Tratarea catodica a metalului pasiv reduce oxidul format; suprafata metalului devine libera si el trece din nou in stare activa De asemenea, zgirierea suprafetei duce la formarea unor elemente locale, in care metalele inca pasive functioneaza drept catod si deci pelicula de oxid este redusa Teoriei de mai sus i s-a adus obiectia ca, in multe cazuri, proprietatile oxidului care formeaza pelicula pasivizatoare Mse deosebesc de proprietatile oxizilor obisnuiti ai metalului respectiv Se stie insa ca prin incalzire oxizii unei serii de metale devin insolubili in acizi; este foarte probabil ca oxidul care formeaza pelicula pasivizatoare sa se gaseasca intr-o forma asemanatoare, chimic stabila Desi mecanismul de mai sus explica in mod satisfacator o serie de fenomene care se observa la pasivizare, o alta serie de fenomene nu pot fi interpretate pe baza reprezentarilor care tin seama numai de actiunea de izolare a peliculei pasivizatoare Chiar in cazul pasi-vizarii unui anod de fier in solutie alcalina, cantitatea totala de electricitate necesara pasivizarii scade o data cu micsorarea concentratiei hidroxidului si cu marirea densitatii de curent Astfel, intr-o solutie de NaOH 0,05 n si la o densitate de curent de 4 • iO-6 A cm2, pentru pasivizarea fierului se consuma o cantitate de electricitate echivalenta cu formarea unui singur strat monoatomic de oxigen La densitati de curent si mai mari este suficienta o cantitate de electricitate chiar mai mica decit aceea corespunzatoare unui strat monoatomic de oxigen Mult mai tipica in acest sens este comportarea anodica a platinei in acid clorhidric in solutii care contin un numar suficient de ioni de clor, platina trece in solutie cu o viteza care, desi mica, este perfect masurabila cU ajutorul intensitatii curentului care trece prin electrod la un potential determinat in acest caz, se observa ca- intensitatea curentului si, deci, viteza procesului electrochimie scade cu timpul Dupa В V E r s 1 e r, scaderea vitezei procesului este in legatura cu acumularea lenta a oxigenului pe suprafata platinei S-a putut dovedi ca prin marirea cantitatii de oxigen pe suprafata electrodului, viteza de dizolvare v descreste dupa legea exponentiala v = ae bQ, (4) in care a si b sint constante, iar Q — cantitatea de electricitate; o cantitate de oxigen care s-a acumulat numai pe б10 © din suprafata platinei atrage dupa sine micsorarea vitezei de dizolvare a platinei de 4 ori; acumularea pe 12% din suprafata incetineste dizolvarea de 16 ori etc Prin urmare, cantitati de oxigen care ar fi cu totul insuficiente pentru a forma un strat monoatomic pe suprafata metalului provoaca o accentuata pasivitate O astfel de pasivitate, evident, nu poate fi lamurita prin formarea unei pelicule izolante de oxid S-a emis ipoteza ca in aceste cazuri ci PASiViTATEA ANODiCa 43 i netica procesului anodic este determinata de schimbarea structurii stratului dublu electric Aparitia pe suprafata metalului a unui strat de oxigen adsorbit, datorita proprietatii lui dipolare, provoaca schimbari profunde in structura stratului dublu electric, micsorind brusc caderea de potential metal solutie, sau schimbind chiar semnul sarcinilor De asemenea, straturile adsorbite pot influenta energiile de adsorbtie ale substantelor care reactioneaza, modificind prin aceasta cinetica procesului anodic Un rol important in aparitia stratului de oxigen adsorbit il are probabil si caracterul lent al reactiei de depunere si de indepartare a atomilor de oxigen adsorbiti Pasivizarea metalului poate fi provocata nu numai de adsorbtia oxigenului, ci si de aceea a altor atomi; astfel, in solutii acide fierul se pasivizeaza prin adsorbtia halogenilor Actiunea de pasivizare cea mai puternica o exercita iodul, apoi bromul si mult mai slab clorul O data cu cresterea concentratiei acidului, de exemplu a acidului sulfuric, efectul actiunii de pasivizare a comnusilor iodului si ai bromului creste vizibil Ca si in cazul pasivizarii fierului cu oxigen in solutii alcaline, are loc, dupa cit se oare, formarea unui compus chimic adsorbit al fierului cu halogenul; cantitatea de halogen adsorbit este si in acest caz mai mica decit cantitatea necesara pentru formarea unui strat monoatomic Trebuie subliniat faptul ca halogenii, ca si oxigenul de altfel, conditioneaza oasivizarea metalelor in unele impreiurari si le activeaza in altele Astfel, ionii de clor in solutii alcaline deoasivizeaza fierul Actiunea de activare a halogenilor se bazeaza probabil pe adsorbtia lor sub forma de ioni, pastrind invelisul lor de hidratare (desi deformat), pe cind actiunea de pasivizare este probabil legata de reactii mai profunde intre halogen si metal, ducind la formarea unor compusi superficiali Actualmente nu exista inca o teorie simpla care sa explice pe deplin efectele cinetice observate in acest sens Pasivitatea mecanica in unele cazuri, pasivitatea nu se datoreste formarii unei pelicule invizibile de oxizi, ci formarii unui strat izolant, relativ gros, a sarii corespunzatoare Dupa trecerea unei anumite cantitati de electricitate, la continuarea procesului potentialul anodului creste la inceput lent, apoi brusc, spre valori mult mai pozitive, adica anodul se pasivizeaza Aceasta crestere a potentialului, care pare instantanee, este provocata de cresterea densitatii de curent in porii stratului izolant de sare, la sfirsitul procesului de acoperire a suprafetei S-a putut arata ca in cazul pasivizarii anodice a plumbului in acid sulfuric, cu un curent de intensitate constanta, capacitatea stratului dublu electric se micsoreaza cu timpul, aproximativ liniar, ceea ce inseamna ca suprafata electrodului se acopera uniform cu un strat de sulfat de plumb La o acoperire uniforma, in timp, a suprafetei, potentialul creste in functie de cantitatea de electricitate dupa o lege loga-ritmica, asa cum se si verifica experimental (v cap XVi Acumulatoare) •432 DiZOLVAREA ANODiCA A METALELOR Pasivizarea mecanica a plumbului, cu aparitia unui strat de sulfat de plumb care adera complet de electrod micsorind simtitor suprafata lui activa, duce la micsorarea activitatii sale electrochimice Pe linga aceste deosebiri esentiale, intre cele doua tipuri de pasi-vizare exista insa si unele trasaturi comune Astfel, cantitatea de electricitate Q necesara pentru pasivizarea electrodului scade cu scaderea temperaturii si cu cresterea densitatii de curent intre cantitatea de electricitate Q = it (unde t este timpul necesar pasivizarii) si densitatea curentului anodic de polarizare i, exista relatia Q " = tln+1 = const, (5) in care n are o valoare aproximativ constanta (pentru plumb 0,1 —0,4) Cantitatea de electricitate necesara pasivizarii mecanice depinde de grosimea stratului pasivizator in cazul plumbului, grosimea stratului pasivizator de sulfat de plumb este determinata de conditiile de cristalizare a sulfatului de plumb pe suprafata plumbului in cazul cind cresterea cristalelor de sulfat de plumb se produce paralel cu suprafata electrodului, acoperirea lui totala are loc mai repede si apare un strat pasivizator mai subtire Din contra, daca directia de crestere a cristalelor se face perpendicular pe suprafata, aceasta duce la ingrosarea stratului pasivizator in general, forma cristalina a precipitatului influenteaza hotaritor asupra pasivizarii mecanice Astfel, in cazul dizolvarii anodice a zincului in solutii alcaline, pasivizarea zincului are loc numai daca din solutia saturata de zincat se separa forma rombica de hidroxid de zinc, care acopera electrodul cu un strat compact si foarte aderent Separarea oxidului de zinc nehidratat (din solutia concentrata de hidroxid de potasiu, la temperatura camerei) sau a formei prismatice a hidroxidului de zinc (din solutii relativ diluate si temperaturi joase) nu duc la pasivizarea electrodului de zinc, deoarece nu dau straturi compacte si aderente Activarea metalelor pasive S-a amintit ca anumiti ioni, in conditii determinate, intirzie aparitia starii pasive a metalului si accelereaza revenirea lui la starea activa Astfel, cromul care a fost in contact cu aerul se pasivizeaza si nu se mai dizolva in acid sulfuric; daca da solutie se adauga clorura de sodiu, dupa un timp oarecare incepe dizolvarea cromului cu degajare de hidrogen U R Evans si alti cercetatori explica activarea metalelor in prezenta ionilor de clor prin faptul ca ionii de clor au o raza mica si, prin urmare, pot patrunde prin pelicule pasivizatoare Teoria nu este totusi satisfacatoare; astfel, in cazul fierului, in solutii alcaline, actiunea de activare a anionilor se manifesta numai la potentiale pozitive inalte De aici rezulta ca in procesele de activare se petrec fenomene superficiale, care depind de saltul der potential din stratul dublu electric Aceasta rezulta foarte bine in cazul polarizarii anodice a fierului intr-o solutie alcalina continind ioni de clor Curba 1 din fig 152 reprezinta variatia potentialului unui anod de fier in functie de cantitatea de electricitate, electrolitul fiind o solutie COROZiUNEA METALELOR 433 de NaOH 0,05 n + NaCl 2 n Pelicula de oxid a fost indepartata de pe suprafata electrodului prin reducere cu hidrogen Curba 2 corespunde polarizarii aceluiasi electrod in solutie de NaOH 0,05 n, insa fara adaos de ioni de clor Dupa cum se vede, curba potential-cantatate de electricitate care a trecut in prezenta ionilor de clor are la inceput o alura normala, foarte apropiata de curba obtinuta in absenta ionilor de clor; numai la un potential pozitiv suficient de mare (punctul A) prezenta ionilor de clor distruge starea pasiva, deplasind potentialul spre valori mai negative Dupa aceasta potentialul se stabilizeaza la o valoare oarecare si dizolvarea metalului poate sa se produca un timp nedeterminat de indelungat Fenomene analoge se observa si in prezenta altor anioni Dupa capacitatea de activare a electrozilor pasivi, anionii pot fi asezati in ordinea urmatoare: Fig 152 Actiunea de activare a ionului de clor in cazul polarizarii anodice a electrodului de fier: i — in solutie de NaOH 0,05 n 4- NaCl 2 n; 2 — in solutie de NaOH 0,05 n СГ > Br" > J" > F  > ClOf > > OH" > SO42" ordine ce poate sa se schimbe intrucitva, in functie de conditiile de lucru Din cele expuse rezulta ca fenomenul pasivizarii este extrem de complex si inca nu complet elucidat O teorie completa a pasivizarii va trebui sa tina seama de structura stratului dublu electric, de natura chimica a straturilor de adsorbtie sau a peliculelor pasivizatoare, apropiate prin grosimea lor de cele moleculare, precum si de proprietatile structurale variate ale straturilor mai groase care se gasesc pe suprafata electrodului І C COROZiUNEA METALELOR Problemele de coroziune au atras de mult timp atentia a numerosi cercetatori, dat fiind marea lor importanta din punct de vedere economic O serie de observatii pretioase au fost facute in acest domeniu inca de M V L o m o n o s o v O contributie in dezvoltarea studiului coroziunii a fost adusa de teoria microelementelor, fundata de A de ]a Rive si dezvoltata de N Kaiander, G V Akimov, U R Evans si altii De la inceput trebuie deosebite doua tipuri de coroziuni: coroziunea chimica, provocata de actiunea chimica a mediilor gazoase sau a lichidelor neconducatoare asupra suprafetei metalice si coroziunea electrochimica, care are loc cu participarea electronilor liberi si este provocata de actiunea solutiilor de electroliti 28 — Electrochimie — Principii Teoretice 434 DiZOLVAREA ANODiCa A METALELOR Coroziunea chimica Se poate studia mecanismul coroziunii chimice in cazul oxidatii cuprului in oxigenul atmosferic, la temperatura de 500 — 800°C Pentru aceasta se presupune ca suprafata cuprului a fost in prealabil curatita si impuritatile au fost complet indepartate Combinarea cuprului cu oxigenul atmosferic poate fi exprimata prin reactia 2Cu + O "> Cu2O (6) in primul moment al interactiunii, moleculele de oxigen sint adsor-bite si concomitent scindate in atomi Dupa aceasta are loc unirea atomilor de oxigen cu atomii de cupru si formarea primului strat mono-molecular de oxid de cupru Daca atomii de oxigen si cei de metal nu ar putea trece prin acest strat, procesul s-ar opri complet, deoarece stratul de oxid de cupru ar izola complet metalul de aer Experienta arata: ca nu numai straturile monomoleculare, dar si straturile relativ mai groase prezinta o slaba rezistenta fata de trecerea atomilor si, deci, procesul de oxidare continua mai departe Mecanismul dupa care are loc unirea cuprului cu oxigenul, dupa ce pe suprafata lui s-a format un strat de oxid de cupru, este urmatorul in primul rind se poate presupune ca atomii de oxigen, proveniti din adsorbtie si prin scindarea moleculelor de oxigen, patrund in reteaua oxidului de cupru СггО formind cu acesta o solutie solida Atomii de oxigen difuzeaza treptat de la limita de separatie СигО аег spre limita de separatie Си СигО, unde oxideaza atomii de cupru Se poate presupune insa ca atomii de cupru se dizolva in oxidul de cupru, formind o solutie solida, si difuzeaza spre suprafata exterioara a stratului de oxid de cupru, unde se oxideaza la Cu2O in sfirsit, oxigenul gazos poate ajunge la metal si pe o alta cale Se stie ca retelele cristaline ale metalelor nu sint ideale si aceasta imperfectiune se transmite si retelei stratului de oxid Daca se presupune ca stratul de oxid este poros, cuprinzind fisuri si incluziuni, atunci atomii de oxigen pot patrunde pina la metal, pe care il oxideaza Prin urmare, cresterea mai departe a stratului de oxid poate avea loc dupa urmatoarele scheme: a) atomii de oxigen se deplaseaza din exterior spre metal, fie prin difuziune prin stratul de oxid, fie prin porii si fisurile stratului; stratul creste spre interior, adica la limita Cu Cu2O (fig 153,a); b) atomii de metal difuzeaza prin stratul de oxid spre exterior? stratul creste spre exterior, adica la limita СигО аег (fig 153,b); c) difuziunea atomilor de oxigen spre interior are loc concomitent cu difuziunea atomilor de metal spre exterior; in acest caz atomii de oxigen se intilnesc cu atomii de metal undeva in interiorul stratului de oxid (fig 153,c) Numai in anumite cazuri s-a putut stabili precis mecanismul dupa care are loc cresterea mai departe a stratului de oxid Astfel, in cazul otelurilor aliate, cresterea stratului de oxid are loc prin difuziune bilaterala (cazul c) COROZiUNEA METALELOR 435 Daca un strat monomolecular s-a format dintr-un numar redus de molecule de oxid nu prezinta o frina pentru difuziunea atomilor; nu tot astfel se prezinta situatia in cazul unui strat mai gros Cu cit grosimea stratului va fi mai mare, cu atit difuziunea atomilor va avea loc mai incet si cu atit vor fi mai pronuntate proprietatile protectoare ale stratului de oxid Zona de (formare Metat Strat Aer de ox d a) Metaf Strat Aer de ox d Fig 153 Pozitia zonei de formare a stratului de oxid in functie de mecanismul de difuziune Viteza de difuziune a atomilor prin stratul de oxid este data de relatia dt x dx ’ (7) in care s reprezinta cantitatea de substanta care difuzeaza prin strat pe unitatea de suprafata; t — timpul; D — coeficientul de difuziune; dc x — grosimea stratului;—— — gradientul de concentratie al substantei dx care difuzeaza; b — o constanta, iar T — temperatura absoluta Din relatia (7) rezulta ca viteza de difuziune si, prin urmare, viteza procesului de coroziune chimica este cu atit mai mare, cu cit sint mai mari coeficientul de difuziune D, gradientul de concentratie — si tem-dx peratura T Cu cit grosimea stratului de difuziune este mai mare, cu atit este mai mica viteza de difuziune si deci viteza procesului de coroziune Coeficientul de difuziune D, care joaca un rol hotaritor in procesele de coroziune chimica, depinde de mai multi factori, in primul rind de densitatea stratului de oxid Daca volumul oxidului care s-a format dintr-o cantitate oarecare de metal depaseste putin volumul metalului consumat pentru formarea lui, atunci se obtin, in general, pelicule compacte si dense, care protejeaza metalul de oxidarea ulterioara (de exemplu la aluminiu, nichel, cupru si crom) Daca volumul oxidului este mult mai mare decit volumul metalului consumat, atunci pelicula se poate deforma si desprinde de pe metal in sfirsit, daca volumul oxidului este mai mic decit al metalului consumat, atunci pelicula crapa si devine poroasa, asa cum se intimpla in cazul magneziului 28 436 DiZOLVAREA ANODiCa A METALELOR Dependenta vitezei de difuziune si deci a vitezei procesului de coroziune de cresterea in timp a stratului de oxid se poate explica in modul urmator Sa consideram ca proprietatile fizico-chimice ale stratului ramin constante in tot timpul procesului Din relatia (7) rezulta ca viteza de difuziune, in orice moment, este invers proportionala cu grosimea stratului: Fig 154 Coroziunea chimica a cuprului in oxigen, la 800cC  ?- 0) viteza procesului de coroziune este infinit de mare (—— "► oo ) ceea ce este dt in contradictie cu legile cineticii chimice Viteza procesului de coroziune nu poate fi infinita nici in absenta stratului de oxid Prin urmare, ecuatia (10) nu se aplica decit la cazurile in care grosimea stratului de oxid nu este neglijabila La grosimi mici viteza procesului este determinata de legile cineticii chimice si, numai la straturi mai groase, de legile difuziunii in concluzie trebuie sa se mentioneze ca dupa noile conceptii difuziunea prin stratul de oxid este legata de proprietatile de semiconductor ale substantei respective Dupa aceasta teorie, prin reteaua cristalina a stratului nu difuzeaza atomi, ci ioni si electroni, si coeficientul de difuziune D este determinat de proprietatile electrice ale stratului si de mobilitatea ionilor care difuzeaza Coroziunea electrochimica August de la Rive a observat inca din anul 1830 ca, la introducerea zincului intr-un acid, degajarea hidrogenului nu se face decit pe anumite portiuni ale suprafetei metalului De la Rive s-a ocupat si de probleme legate de elementele galvanice si a cunoscut foarte bine faptul ca la introducerea intr-un acid a zincului (anod) legat printr-un conductor de cupru (catod), zincul se dizolva COROZiUNEA METALELOR 437 Tabela 62 influenta impuritatilor asupra vitezei de dizolvare a zincului in acid clorhidric Materialul Viteza maxima de degajare a hidrogenului, in ml min, de pe 1 cm* metal Zinc cu 0,79 % Pb si 0,13 % Fe Zinc cu 0,14 % Pb si 0,01 % Fe Zinc cu 0,005 % Pb si 0,0004 % Fe 2,83 0,276 pina la 0,008 foarte repede, pe cind cuprul nu se modifica si pe suprafata lui se observa o puternica degajare de hidrogen De aceea, de la Rive a exprimat ipoteza foarte logica, dar totusi indrazneata pentru vremea aceea, ca dizolvarea metalului este o urmare a functionarii unor elemente de dimensiuni mici (microelemente), in care impuritatile din metal functioneaza ca microcatozi si pe suprafata lor se descarca hidrogen, iar zincul functioneaza ca anod si se dizolva Este evident ca, dupa acest mecanism, cu cit numarul impuritatilor este mai mare, cu atit numarul microelementelor este mai mare si coroziunea mai puternica; experienta a confirmat aceasta ipoteza, in tabela 62 se indica date referitoare la influenta impuritatilor asupra vitezei de dizolvare a zincului in acid clorhidric in cazul zincului pur si omogen in cazul zincului pur si omogen dizolvarea nu inceteaza, ci este mult mai slaba in general, daca potentialul de dizolvare al unui metal este mai negativ decit potentialul de descarcare al ionilor de hidrogen, are loc o dizolvare mai mult sau mai putin pronuntata Pe teoria lui de la Rive se bazeaza conceptia actuala despre mecanismul coroziunii metalelor Autodizolvarea metalelor Sa consideram un electrod metalic, chimic pur si perfect omogen, cufundat intr-o solutie de acid saturata cu hidrogen Pe suprafata acestui electrod se pot desfasura (in absenta oxi- genului) doua perechi de reactii electrochimice: H+ + s-"-Lh, viteza reactiei h (11) Lh,->h+ + s 2 viteza reactiei h (12) Mez+ + se -► Me viteza reactiei І2 (13) Me -► Мег r 4* 2g viteza reactiei i2 (14) Densitatile de curent, care sint o masura a vitezei reactiilor respective, depind de potentialul electrodului si de concentratia componentelor care reactioneaza Numeroase metale introduse in acizi se dizolva formind sarurile corespunzatoare si punind in libertate hidrogen gazos Aceasta in 438 DiZOLVAREA ANODiCa A METALELOR seamna ca, in absenta curentului electric exterior, viteza reactiei de ionizare a metalului si viteza reactiei de descarcare a ionilor de hidrogen depasesc vitezele inverse corespunzatoare Viteza efectiva de dizolvare a metalului poate fi exprimata prin diferenta dintre densitatea curentului de ionizare si a celui de descarcare a ionilor de metal  , =  , —  , (15) pe cind viteza de descarcare a hidrogenului se exprima prin diferenta dintre densitatea curentului de descarcare si a celui de ionizare a hidrogenului = (16) in absenta unui curent electric exterior, degajarea hidrogenului si dizolvarea metalului se produc in cantitati echivalente, adica vitezele ambelor procese i  si І2 sint egale: Л =  2=7с (17) in care prin ic s-a notat viteza de autodizolvare a metalului Deci se poate scrie  , —  , (18) sau  і + Л- = Л + Л (19) adica suma vitezelor tuturor reactiilor catodice este egala cu suma vitezelor tuturor reactiilor anodice Cu alte cuvinte, numarul de electroni consumati in cursul primei reactii este egal cu numarul de electroni pusi in libertate in cursul celei de-a doua reactii Pe suprafata electrodului nu se acumuleaza sarcini electrice si starea electrica a sistemului nu variaza in timp De aici nu rezulta ca nu se modifica compozitia chimica a sistemului: cantitatea de metal scade tot timpul, iar hidrogenul gazos se acumuleaza continuu Pe electrodul metalic cufundat in solutie de acizi se stabileste o valoare oarecare stationara a potentialului, diferita de valoarea potentialului de echilibru a metalului si de cea a electrodului de hidrogen Acest potential poate fi determinat, cel putin in principiu, cu ajutorul relatiei (19) Pentru aceasta, in relatie trebuie sa se introduca expresiile pentru variatia vitezelor reactiilor individuale, in functie de potential si concentratie, si sa se rezolve ecuatia obtinuta, in raport cu potentialul Problema se simplifica foarte mult daca vitezele reactiilor electrochimice care se desfasoara mult mai lent se pot neglija si se pastreaza numai doi membri, si anume reactia principala catodica si cea anodica Valoarea potentialului stationar si a vitezei de autodizolvare a metalului pot fi usor determinate pe cale grafica, daca se cunosc curbele COROZiUNEA METALELOR 439 (ecuatia (de ioni-curba de 14), iar ionizare a metalului Fig 155 Pozitia potentialului stationar in cazul autodizolvarii metalului, in functie de curbele de polarizare a proceselor electrochimice respective de polarizare ale celor doua procese, adica daca se cunoaste dependenta vitezelor de reactie in functie de potentialul electrodului in fig 155 pe abscisa sint trecute valorile potentialelor, iar pe ordonata densitatea de curent: deasupra abscisei curentul anodic zare), iar sub abscisa cel catodic (de descarcare) Daca a este polarizare a procesului de c — curba procesului de descarcare a hidrogenului (ecuatia 11), atunci pe metal se va stabili potentialul e, la care, in conformitate cu relatia (17), viteza procesului anodic este egala cu cea a procesului catodic Acesta este potentialul stationar al metalului in conditiile date, iar viteza de autodizolvare este e-gala cu viteza procesului a-nodic, respectiv catodic Daca prin schimbarea unor conditii (temperatura, compozitia solutiei etc ) se modifica potentialul de descarcare, curba de polarizare a procesului catodic se va deplasa, de exemplu in pozitia c' in cazul cind curba de polarizare a nu se deplaseaza concomitent (cel putin in prima aproximatie), atunci potentialul stationar al metalului se va deplasa in , (21) in care E este tensiunea elementului in functiune, iar R — rezistenta circuitului Tensiunea elementului in functiune este data de relatia E = ec —ел —Пс—Ил, (22) in care ec si ел sint potentialele catodului si anodului, iar Пс si Пл ;— polarizarile respective Rezistenta R a elementului poate fi exprimata prin relatia  ? = —, (23) in care T este conductivitatea solutiei, iar c — un coeficient care depinde de forma, dimensiunile si asezarea microelementelor Din combinarea relatiilor (21), (22) si (23) se obtine intensitatea curentului care trece printr-un microelement:   = у (ec — ел — Пс — Пл)' (24) Daca se noteaza cu n numarul de microelemente pe unitatea de suprafata si prin К echivalentul electrochimie al metalului, pierderea in metal pe unitatea de suprafata intr-o secunda se va exprima astfel: q = nlK = nK1- (ec — eA — Пс — Пл)' (25) COROZiUNEA METALELOR 441 Relatia (25) arata ca viteza de coroziune creste o data cu cresterea numarului de microelemente pe unitatea de suprafata, adica ea este cu atit mai mare, cu cit metalul este mai impur De asemenea, viteza de coroziune creste o data cu cresterea conductivitatii у a solutiei de electrolit si cu cresterea diferentei de potential dintre cei doi electrozi Factorii care reduc polarizarile nc s' Пл maresc viteza procesului de coroziune i Relatia (25) nu poate sta insa la baza unor calcule cantitative, deoarece, pe de o parte, coeficientul c este nedeterminat, iar pe de alta parte, polarizarile Ис si Пл depind de densitatea de curent, iar polarizarea electrozilor influenteaza intensitatea curentului Aceasta influenta reciproca, destul de complicata, nu poate fi in general pusa in evidenta decit calitativ Se intilnesc foarte des cazuri cind coroziunea este provocata de aparitia unor elemente de dimensiuni mult mai mari — macroelemente in literatura din domeniul Denumirea de elemente locale, mult folosita coroziunii, se refera atit la micro- cit si la macroelemente Nu sint rare nici cazurile cind se intilnesc combinatiile celor doua tipuri de elemente locale (fig 157) Elementele locale pot sa apara nu numai din cauza impuritatilor metalice de pe suprafata metalului, ci si atunci cind suprafata prezinta neomogenitati de alta natura Din acest punct de vedere, elementele locale pot fi impartite in urmatoarele grupe: 1 Elemente ai caror electrozi difera prin compozitia lor chimica, de exemplu duraluminiul cu microelectrozii Al—Cu Ah 2 Elemente ai caror electrozi au aceeasi compozitie chimica, dar difera prin proprietatile lor fizice De exemplu, aluminiu prelucrat mecanic — aluminiu tratat termic 3 Elemente care apar in urma diferentei proprietatilor stratului de protectie pe diferitele sectoare ale metalului Astfel de Fig 157 Reprezentarea schematica a combinatiei de micro- si macroelemente microelemente pot apare, de exemplu, pe suprafata fierului sau a aluminiului 4 Elemente care apar in urma diferentelor in compozitia electrolitului, la zona de atingere cu suprafata metalului Exemplul cel mai tipic este coroziunea prin aeratie diferentiala Tipurile de coroziune se clasifica insa de obicei pe baza naturii reactiei electrochimice principale: coroziune prin depolarizare cu hidrogen, coroziune prin depolarizare cu oxigen, coroziune prin aeratie diferentiala etc informatii extrem de pretioase, in legatura cu procesele de coroziune si functionarea elementelor locale, au fost obtinute prin studierea macromodelelor Transpunerea rezultatelor pe scara microelementelor 442 DiZOLVAREA ANODiCa A METALELOR trebuie insa facuta cu cea mai mare precautie, deoarece altfel se poate ajunge la concluzii cu totul eronate Coroziunea prin depolarizare cu hidrogen La autodizolvarea metalelor s-a aratat ca un metal cu potentialul reversibil mai negativ decit potentialul reversibil al hidrogenului pentru solutia data, trebuie, cel putin in principiu, sa se dizolve in aceasta solutie, cu degajare de hidrogen Posibilitatea desfasurarii acestui proces nu este determinata decit de potentialul reversibil al metalului si al electrodului de hidrogen Din acest punct de vedere, supratensiunea hidrogenului pe metalul respectiv nici nu intereseaza Conform acestei ipoteze, plumbul (epb ==" — 0,12 V) trebuie sa se dizolve in acid clorhidric cu degajare de hidrogen (ен,^ 0,0 V); de asemenea, si zincul (ezn —0,76 V), intr-o solutie neutra — 0,4 V), de exemplu intr-o solutie de sulfat de sodiu intr-adevar, in ambele cazuri dizolvarea este posibila in problemele de coroziune insa nu este atit de importanta posibilitatea teoretica a desfasurarii procesului, cit viteza reala cu care se desfasoara Daca procesul de coroziune este posibil, dar are loc cu o viteza foarte mica, pierderile de metal pot fi neglijabile si metalul poate fi considerat ca rezistent la coroziune in practica se considera ca un metal cu densitatea 7 — 8, care se dizolva intr-o cantitate de maximum 0,1 g h • m2, poate fi considerat ca un metal foarte rezistent la coroziune O viteza de zece ori mai mare, adica 1 g h • m2, reprezinta o rezistenta la coroziune inca acceptabila, iar daca pierderile depasesc 1 g h • m2, rezistenta este nesatisfacatoare O viteza de coroziune de 1 g h • m2 corespunde la degajarea unei cantitati de aproximativ 1 m3 hidrogen pe zi si pe metru patrat de suprafata, si la o densitate de curent de aproximativ 0,1 mA cm2 Aceasta delimitare a metalelor in rezistente si nerezistente la coroziune, printr-o densitate de 0,1 mA cm2 a curentului de coroziune, este cu totul conventionala in functie de cazul concret urmarit, aceasta delimitare poate fi deplasata spre valori mai mici sau mai mari ale densitatii de curent La densitati de curent de ordinul a 0,1 mA cm2 trebuie sa se tina seama de supratensiunea hidrogenului Atunci se poate spune ca procesul de coroziune cu degajare de hidrogen va decurge cu o viteza finita daca ел 4 OH- cu e° = + 0,402 V (28) Prin urmare, in prezenta oxigenului, portiunile catodice vor functiona ca electrozi de oxigen, de un tip special Supratensiunile proceselor (27) si (28) sint in multe cazuri si mai mari decit supratensiunea hidrogenului Deoarece, insa, potentialul reversibil al electrodului de oxigen este cu 1,23 V mai pozitiv decit al celui de hidrogen, la viteze egale ale procesului potentialul de ionizare al oxigenului este totdeauna mai pozitiv decit cel de descarcare al hidrogenului, iar daca se compara procesele la potentiale egale, atunci viteza de ionizare este totdeauna mai mare decit viteza de descarcare a hidrogenului La procesele de coroziune prin depolarizare cu oxigen factorul ho-taritor este prezenta oxigenului si acumularea lui continua in imediata vecinatate a catodului, in ritmul folosirii lui la procesul catodic 444 DiZOLVAREA ANODiCa A METALELOR Daca in lantul proceselor de coroziune difuziunea oxigenului la catod este procesul cel mai lent, atunci desigur ea va determina viteza intregului proces Prin urmare, toti factorii care maresc viteza de difuziune a oxigenului spre sectoarele catodice vor mari concomitent si viteza procesului de coroziune, si invers in acest caz, o agitare intensa poate accelera mult viteza procesului in cazul cind procesul de coroziune este controlat de difuziunea oxigenului spre catod, se constata ca natura metalului, care joaca rolul de catod, nu influenteaza viteza de coroziune Acest lucru era de asteptat, deoarece difuziunea oxigenului fiind stadiul lent, supratensiunea oxigenului pe metal joaca un rol secundar Cind concentratia oxigenului in solutie este foarte mare, se constata o puternica influenta a naturii catodului asupra intensitatii curentului de coroziune, deoarece difuziunea oxigenului nemaifiind stadiul lent, apare pe primul plan rolul supratensiunii oxigenului Valoarea ei depinde insa de natura metalului catodic Acestui tip de coroziune ii apartin o serie de cazuri extrem de importante din punct de vedere practic, ca de exemplu coroziunea fierului si a otelului in solutii neutre de electroliti (apa minerala, apa de mare, aer umed etc ), coroziunea zincului in multe solutii neutre etc Pe linga procese tipice de coroziune prin depolarizare cu oxigen, adeseori se pot intilni si procese mixte: depolarizare cu oxigen si hidrogen Un caz tipic este coroziunea aluminiului in solutii neutre Coroziunea prin aeratie diferentiala Un caz interesant dfe coroziune are loc atunci cind depolarizantul, de obicei oxigenul, este repartizat neuniform pe suprafata metalului Daca oxigenul are acces numai catre unele sectoare ale suprafetei, atunci pe aceste portiuni depolarizarea se Fig 158 Aparitia elementului de aeratie diferentiala pe un pilon de otel va produce mult mai usor decit pe altele De aceea, potentialul acestor sectoare va deveni mai pozitiv decit al sectoarelor mai putin aerate si va lua nastere un element galvanic in care sectorul aerat va fi catod fata de sectorul neaerat ; acesta va deveni anod si se va dizolva Aparitia unei coroziuni in cazul anei ,aeratii diferentiale se poate demonstra foarte simplu prin urmatoarea experienta Se introduce o solutie de clorura de sodiu intr-un vas de sticla in care se gaseste un cilindru de portelan poros in vas si in cilindru se mai introduce cite o fisie de tabla de zinc, taiate din aceeasi tabla de zinc Ambele metale se leaga la un galvanometru Desigur, prin sistem nu va trece curent electric Daca se barboteaza prin una din solutii oxi- gen, se observa aparitia unei forte electromotoare si trecerea curentu- COROZiUNEA METALELOR 445 lui electric Directia curentului arata ca electrodul care se gaseste in solutia saturata cu oxigen este catodul, iar celalalt electrod, la care oxigenul aproape nu patrunde, functioneaza ca anod si se dizolva Teoria coroziunii in cazul unei aeratii diferentiale explica o serie de fapte care se observa in practica si au o importanta deosebita Daca pe suprafata unei table de otel se gaseste o picatura de apa, se constata ca ruginirea are loc in mijlocul picaturii, iar pe partile marginale ale picaturii coroziunea nu are loc Aceasta repartitie a coroziunii poate fi explicata foarte bine printr-o aeratie diferentiala: sectoarele marginale devin sectoare catodice, iar sectoarele din centrul picaturii, slab aerate, vor fi sectoare anodice si se vor coroda in mod analog se prezinta cazul coroziunii unui pilon de otel in apa, partea inferioara fiind fixata in nisip (fig 158) Se constata ca partile acoperite cu nisip, la care oxigenul patrunde mai greu, se corodeaza mai usor Teoria explica de asemenea si faptul ca fierul rugineste in special pe sectoarele acoperite de rugina umeda Accesul aerului in aceste sectoare este mult ingreuiat si prin urmare ele vor functiona, fata de sectoarele aerate, drept anozi si se vor coroda CAPiTOLUL XVi ACUMULATOARE Se numesc acumulatoare sau elemente secundare elementele galvanice ale caror substante active se pot regenera prin trecerea, in sens invers, a unui curent electric exterior Teoretic, orice element galvanic reversibil poate servi drept acumulator; in realitate, sint adecvate acestui scop numai acele elemente la care atit substantele initiale cit si produsii de reactie sint practic insolubili si care folosesc un singur electrolit Aceste conditii sint satisfacute de acumulatoarele de plumb si de acumulatoarele alcaline, singurele care au dobindit importanta tehnica A ACUMULATOARE DE PLUMB Acumulatorul de plumb a fost descoperit in anul 1859 de C Plante, studiind polarizarea unei celule formate din doi electrozi de plumb in acid sulfuric La trecerea curentului prin aceasta celula, la catod se degaja hidrogen, iar anodul se acopera cu un strat brun-inchis de bioxid de plumb Daca dupa intreruperea electrolizei se leaga cei doi electrozi,, va trece un curent apreciabil, si anume de la electrodul acoperit cu bioxid de plumb spre electrodul de plumb metalic Aceasta celula va putea deci functiona ca un element secundar sau acumulator Daca se schimba sensul curentului de electroliza, bioxidul de plumb, initial format, se va reduce la plumb metalic fin divizat, iar celalalt electrod, la rindul lui, se va acoperi cu bioxid de plumb Schim-bind sensul curentului de mai multe ori, operatie numita in tehnica "formarea placilor", se constata ca stratul de bioxid de plumb, respectiv de plumb metalic fin divizat, se ingroasa vizibil Concomitent creste si "capacitatea" acumulatorului, adica creste cantitatea de electricitate pe care o poate ceda elementul, in timpul descarcarii O noua perfectionare a acumulatoarelor de plumb s-a inregistrat in anul 1881, prin aplicarea pe suprafata foilor de plumb a unei paste formate din miniu si acid sulfuric Substantele active se formeaza din aceasta pasta intr-o fractiune din timpul necesar ,,formarii" placilor lui Plante Mai tirziu foile de plumb au fost inlocuite cu o retea speciala, care retine mult mai bine masa activa Pentru fabricarea acestor retele, in loc de plumb se foloseste un aliaj de plumb-stibiu, cu proprietati mecanice mult mai bune ACUMULATOARE DE PLUMB 447 Teoria dublei sulfatari Acumulatorul de plumb este format dintr-un electrod de plumb acoperit cu bioxid de plumb, care formeaza electrodul pozitiv, si dintr-un electrod de plumb metalic fin divizat, electrodul negativ Drept electrolit serveste o solutie de acid sulfuric 20—40% (d 1,15 — 1,30) Acumulatorul incarcat poate fi reprezentat in modul urmator: + РЬОг | solutie apoasa de H2SO4 | Pb— (1) Reactiile care au loc in acumulator la descarcare sint urmatoarele: La electrodul pozitiv: PbO2 + 4H+ + 2 e -> Pb2+ + 2H,0 (2) Pb2+ + SO|" -> PbSO4 Ф sau PbO, + 4H+ 4- SOj- 4- 2 e -> PbSO4 4- 2H2O (4) La electrodul negativ: Pb-> Pb2+4-2e (5) Pb2+4-SO^"-> PbSO, (6) adica Pb 4- sof" -> PbSO4 4- 2 s (7) Deoarece ambii electrozi sint reversibili, procesele care au loc la trecerea curentului, la incarcare, sint inverse cu cele ce au loc la descarcare Prin urmare, reactia totala care are loc in acumulator, atit la incarcare cit si la descarcare, poate fi scrisa sub forma de suma a proceselor separate de electrod La trecerea a 2 F, reactia totala va fi descarcare PbOa 4- Pb 4- 2H2SO4 , ' —2PbSO44-2H2O (8) incarcare Teoria exprimata prin aceasta ecuatie este cunoscuta sub numele de teoria dublei sulfatari, deoarece ea presupune formarea sulfatului de plumb la ambii electrozi Ea este cea mai verosimila dintre toate teoriile propuse pentru explicarea proceselor care au loc in acumulatoarele de plumb Prezenta bioxidului de plumb in placa pozitiva a acumulatorului incarcat poate fi stabilita prin masurarea potentialului si compararea lui cu potentialul unor oxizi de plumb cunoscuti Prezenta plumbului spongios in placa negativa este neindoielnica, putind fi stabilita analitic Formarea sulfatului de plumb pe ambii electrozi la descarcare a fost confirmata de nenumarate ori de diferiti cercetatori, care au aratat ca in reactiile de descarcare si de incarcare cantitatile de bioxid de plumb si sulfat de plumb se gasesc in concordanta cu legile lui Faraday Din ecuatia (8) se vede ca in procesul de descarcare a acumu 448 ACUMULATOARE latorului, la trecerea a 2 F, din electrolit se indeparteaza doua molecule de acid sulfuric si se formeaza doua molecule de apa Acest lucru a fost confirmat experimentat Dovada cea mai concludenta a teoriei dublei sulfatari este concordanta dintre valoarea calculata a fortei electromotoare, pe baza reactiei chimice, si valoarea determinata experimental Calculul termodinamic al fortei electromotoare Variatia energiei libere, in cazul reactiei totale ce are loc in acumulatorul de plumb [ecuatia (8)], este data de relatia Д G = 2 Д Gpbso 5 2 73,13 1,648 13,58 0 466 200 2,65 1,017 5,41 0,9 Г6 3 64,47 1,548 11,66 0,501 400 1,34 1,009 5,02 0,987 5 52,13 1,416 9,45 0,582 1 600 0,34 1,002 4,04 0,997 10 35,25 1,262 7,30 0,722 6 400 0,08 — 2,90 — 15 26,63 1,19 ? 6,55 0,789 25 600 0,02 — 1,54 — 20 21,40 1,150 6,23 0,831 0,00 1,000 0,00 0,9989 De exemplu, pentru o dilutie de 1 mol H2SO4: 10 mol H2O (d^ 1,26), efectul termic va fi: Д H = — 75,710 — 2 • 7,300 = — 90,310 kcal Coeficientul de temperatura fiind aproximativ egal cu 0,0003 V grd, pentru forta electromotoare a acumulatorului se obtine valoarea E = 4- 298 0,0003 = 2,047 V 23 060 • 2 Forta electromotoare masurata direct, pentru aceasta concentratie a acidului, este 2,07 V Potentialul electrozilor Procesele care au loc la cei doi electrozi, la descarcarea si incarcarea acumulatorului, pot fi reprezentate in conformitate cu teoria dublei sulfatari Pentru potentialul electrodului negativ se poate scrie e" = e°" + ^ ln aPb>+ (12) 29 — Electrochimie — Principii Teoretice 450 ACUMULATOARE Potentialul standard (la 25°C) in ecuatia (12) este de — 0,126 V Activitatea ionilor Pb2+ este insa determinata de produsul de solubilitate al sulfatului de plumb in acest caz se poate scrie [in concordanta, si cu ecuatia (7)] e: RT , ^spbso4 — in 2F "so? (13) Produsul de solubilitate al sulfatului de plumb are valoarea 1,3 X X 10 s si, fiind putin influentat de concentratia acidului sulfuric, in domeniul de concentratie folosit in acumulatoare, poate fi inglobat in potentialul standard: e'n = e"   № ln "s°r   (l4) Din ecuatia (13) si din valoarea produsului de solubilitate al sulfatului de plumb, potentialul standard al ecuatiei (14) este de — 0,358 V Conform cu ecuatia (4), potentialul electrodului pozitiv se poate scrie , RT, a'n+ -"SO, eP = eP+—- in s • 2F (15> Potentialul standard al ecuatiei (15) este egal cu 1,685 V Din ecuatia (15) se vede ca potentialul electrodului pozitiv depinde in mai mare masura de concentratia acidului sulfuric decit potentialul electrodului negativ, deoarece de concentratia acidului depinde atit aH+ cit si aso24  Forta electromotoare a acumulatorului va fi data de diferenta dintre potentialul placii pozitive si al celei negative: E=ep — en=E + ln °HgO (16) sau   = Г+^,п°2н+- (17)t F °HsO in care E' are valoarea ep — e°n = 1,685 — (—0,358) = 2,043 V Activitatea apei in solutii de acid sulfuric variaza mai putin decit activitatea acidului Astfel, in domeniul de concentratie folosit in acumulatoarele de plumb, in timp ce activitatea apei variaza de 1,5 ori, activitatea acidului variaza de aproximativ 20 ori De aceea, in prima aproximatie, activitatea apei poate fi considerata constanta si se poate scrie  = o | iL|na2H + Г ^SO4 * (18) ACUMULATOARE DE PLUMB 451 Activitatea acidului sulfuric este legata de activitatea medie si de activitatea ionilor sai prin relatia: aH,sc4 = "h+ * aso2- = ^-H' so, • 0 ) in acest caz, ecuatia (18) se mai poate scrie E - E° + in = E° 4- у in a3±H1SO1   (20) Din schema reactiilor de incarcare si de descarcare [relatia (8)] se vede ca la descarcare concentratia acidului scade, si anume mai mult la polul pozitiv, deoarece aici se formeaza si apa, iar la incarcare creste Aceasta variatie a concentratiei are limitele extreme intre 2 mol 1 (d?"l,49) si 3 mol 1 (d"*l,18) in acest interval de concentratie activitatea medie este aproximativ functie liniara de concentratie si in acest caz se poate scrie ЕязЕ° + — in [H2SO4]3 (2!) Prin urmare, scaderea concentratiei acidului sulfuric (descarcare) duce la scaderea fortei electromotoare, si invers Calculul fortei electromotoare poate fi efectuat cu ajutorul ecuatiei (20), cunoscind activitatea acidului sulfuric la molalitatea respectiva m Ecuatia (20) se mai poate scrie sub forma E = E° + j- in a+H1so = E° + у in T±m±= E'  ,± m(v, v ) (22) i ’+ v-|> in care 7± este coeficientul mediu de activitate, iar m± = mtv+ • este molalitatea medie in cazul acidului sulfuric, factorul (v^ • v ) este egal cu 41 3, adica 1,587 in tabele sint date urmatoarele valori ale coeficientului mediu de activitate pentru acid sulfuric: nt=2-, T±= 0,124; m = 3; T±= 0,141; m = 4; t±= 0,171 Din aceste date se calculeaza, in conformitate cu ecuatia (22), urmatoarele valori ale fortei electromotoare, la 25°C: Pentru m = 2 + int± m ІЧ, = F = 2,043 + 3 • 0,0592 lg 0,124 • 2 • 1,587 = = 2,043 — 0,071 = 1,970 V 29* 452 ACUMULATOARE Pentru m = 3 E = 2,043 — 0,030 = 2,013 V Pentru m = 4 E = 2,043 + 0,006 = 2,049 V in tabela 64 sint date, pentru comparatie, valorile fortei electromotoare a acumulatorului de plumb, la diferite molalitati si temperaturi, dupa H S Не med si W J Hamer Tabela 64 Forta electromotoare sl coeficientii de temperatura ai acumulatorului de plumb Molalitatea acidului sulfuric E(fiC  52 C a • 10 0 b • 10 8 Molalitatea acidului sulfuric  6°C  25"C a* 10 8 & 10-8 1 1,9174 1,9194 56,1 108 5 2,0850 2,0897 167 87 1,966! 1,9710 159 103 6 2,1191 2,1237 162 85 3 4 2,0087 2,0479 2,0137 2,0529 178 177 97 91 7 2,1507 2,1550 153 80 Cu ajutorul relatiei E = E° + at + bt- (23) si al coeficientilor de temperatura a si b, de asemenea cuprinsi in tabela, se pot calcula valorile fortei electromotoare la orice temperatura cuprinsa intre 0 si 60°C Curbele de incarcare si de descarcare Tensiunea de incarcare, respectiv de descarcare, a acumulatorului de plumb pot fi exprimate prin relatiile Vine = E + iR' + Vj' (24) Vdefie E iR —V (25) in care E este forta electromotoare a acumulatorului, R' si R" — rezistenta ohmica la incarcare, respectiv la descarcare, iar’j’ si — valorile polarizarilor respective Rezistenta ohmica la incarcare si la descarcare se schimba o data cu variatia concentratiei acidului sulfuric Valorile polarizarilor depind de intensitatea curentului, de concentratia acidului, de temperatura, de constructia electrozilor etc De aceea, variatia tensiunii in timpul incarcarii si descarcarii, in conditii diferite, se desfasoara inegal Alura curbelor, pentru regimuri normale de lucru, ramine insa aceeasi in fig 159 sint reprezentate curbele de incarcare si de descarcare ale acumulatorului de plumb ce contine acid sulfuric 2O° o, la o densitate de curent de 0,5 A dm2 La incarcare, tensiunea creste repede de la 2,1 V ]a 2,17 V (portiunea A-B), apoi scade brusc la 2,13 V (portiunea B-C), dupa care ur- ACUMULATOARE DE PLUMB 453 meaza perioada principala de incarcare, cind tensiunea creste treptat pina la 2,2 V Cind s-a atins 2,2—2,3 V, incepe degajarea gazelor la electrozi si tensiunea creste destul de repede la 2,6 V (portiunea D-E) Fig 159 Curbele de incarcare si de descarcare ale acumulatorului de plumb La intreruperea curentului de incarcare, forta electromotoare scade repede, apropiindu-se asimptotic de valoarea normala de 2—2,1 V, corespunzatoare concentratiei acidului La descarcare, tensiunea scade repede la 1,92 V (portiunea F-G), apoi creste putin in mod brusc (G-H) si timp indelungat Spre sfirsitul descarcarii ea scade pina la 1,8 V Daca acumulatorul este descarcat mai departe, ceea ce nu se obisnuieste, atunci tensiunea scade foarte repede pina la zero (i-J) Diferenta mare dintre curbele de incarcare si de descarcare nu poate fi explicata numai prin efectul variatiei concentratiei totale a acidului sulfuric asupra valorii fortei electromotoare si a caderii ohmice iR Concentratia acidului se schimba relativ putip in timpul incarcarii si descarcarii Rezistenta acumulatoarelor mici are o valoare de citeva sutimi de ohm si nu poate determina caderi ohmice mai mari de 50 mV Diferenta mare dintre curbele de incarcare si de descarcare, de ordinul a citorva zecimi de volti, nu poate fi explicata decit pe baza unei polarizari accentuate ramine la aceasta valoare un Caderea brusca a tensiunii in primul moment al descarcarii se explica prin scaderea concentratiei acidului in porii masei active, pina la o diferenta de concentratie capabila sa asigure difuziunea cantitatii de acid sulfuric necesara reactiei (8) Scaderea lenta de tensiune, in perioada principala de descarcare, este determinata pe de o parte de scaderea aciditatii totale, iar pe de alta parte, de impiedicarea difuziunii spre particulele aflate mai adinc in interiorul masei active Pentru a asigura difuziunea aceleiasi cantitati de acid sulfuric, este necesar sa creasca diferenta de concentratie, ceea ce se realizeaza cu scaderea si mai accentuata a concentratiei din interiorul porilor Un rol important in procesul de descarcare pare sa-l aiba si pasi-> vitatea mecanica a electrodului negativ, care apare in urma acoperirii unei mari parti a suprafetei electrodului cu un strat neconducator de cristale de sulfat de plumb si care determina o deplasare apreciabila a potentialului spre valori mai pozitive Pentru a explica in mod satisfacator curba de descarcare a acumulatorului nu este necesar sa se tina seama de porozitatea placii negative 454 ACUMULATOARE Fig 160 Variatia potentialului e al electrodului de plumb, in solutie 10 n de acid sulfuric, in functie de cantitatea Q de electricitate trecuta in fig 160 este reprezentata variatia potentialului anodului lustruit de plumb in solutie de acid sulfuric, in functie de cantitatea de electricitate trecuta Originea axei ordonatelor corespunde cu potentialul reversibil al plumbului in solutie de acid sulfuric, saturata cu sulfat de plumb La o polarizare anodica, potentialul electrodului de plumb se deplaseaza de la inceput spre valori mai pozitive La densitati mici de curent polarizarea electrochimica este neglijabila si nu poate explica aceasta deplasare a potentialului Se pare ca ea este provocata de cresterea concentratiei ionilor Pb2 b in apropierea suprafetei electrodului La atingerea u-nei suprasaturari oarecare a solutiei cu sulfat de plumb, acesta incepe sa cristalizeze pe suprafata electrodului, ceea ce duce la micsorarea suprasaturarii si, legat de aceasta, la scaderea potentialului (portiunea A-B pe curba) La aparitia primelor cristale de sulfat de plumb pe suprafata electrodului, potentialul nu revine la valoarea de echilibru, deoarece solutia ramine mai departe suprasaturata, desi intr-o mai mica masura decit inainte de formarea stratului de sulfat de plumb Gradul de suprasaturare, care persista si dupa separarea cristalelor de sulfat de plumb, depinde pe de o parte de densitatea curentului de polarizare, iar pe de alta parte, de viteza de cristalizare a sulfatului de plumb Dupa trecerea unei anumite cantitati de electricitate Q, daca se continua mai departe electroliza, potentialul electrodului creste la inceput lent, apoi brusc Deplasarea brusca a potentialului spre valori mai pozitive (punctul C), care pare instantanee, este provocata de cresterea densitatii de curent in porii stratului izolant de sulfat de plumb, la sfirsitul procesului de acoperire a suprafetei electrodului Deplasarea potentialului electrodului negativ spre valori mai pozitive atrage dupa sine scaderea fortei electromotoare a elementului galvanic in functiune Daca se considera, in prima aproximatie, constant potentialul electrodului pozitiv, forma curbei de descarcare a acumulatorului de plumb este in perfecta concordanta cu forma curbei de polarizare a anodului de plumb Capacitatea acumulatorului de plumb Acumulatoarele nu pot fi descarcate pina la folosirea integrala a energiei electrice Capacitatea acumulatorului de plumb scade o data cu cresterea densitatii de curent si cu scaderea temperaturii La marirea densitatii de curent, curbele de incarcare se urca brusc, in timp ce curbele de descarcare scad brusc O reprezentare sugestiva ACUMULATOARE DE PLUMB 455 a influentei intensitatii si, deci, a densitatii curentului o dau curbele de incarcare si de descarcare din fig 161 in mod analog se schimba curbele sub influenta temperaturii (fig 162) Cu cit temperatura este mai joasa, cu atit sint mai bruste cresterea curbelor de incarcare si scaderea curbelor de descarcare in momentul inghetarii electrolitului, forta electromotoare scade brusc si acumulatorul inceteaza de a mai functiona Fig 161 influenta intensitatii curentului asupra curbelor de incarcare si de descarcare Fig 162 influenta temperaturii asupra curbelor de incarcare si de descarcare Concentratia acidului sulfuric influenteaza de asemenea capacitatea acumulatorului de plumb Prin marirea concentratiei acidului, forta electromotoare a acumulatorului creste Folosirea unui acid concentrat este probabil nefavorabila procesului de incarcare, in schimb exercita o influenta pozitiva la descarcare Concentratia acidului este insa limitata prin faptul ca acidul prea concentrat ataca puternic placa negativa si prin aceasta autodescarcarea, adica scaderea capacitatii acumulatorului in timp, creste foarte mult influenta densitatii de curent asupra curbelor de incarcare si de descarcare se explica de obicei prin faptul ca, o data cu cresterea densitatii, creste si diferenta dintre concentratia acidului din porii masei active si din exterior influenta temperaturii se datoreste faptului ca, o data cu scaderea ei, pe de o parte creste rezistenta interioara si pe de alta parte se mareste viscozitatea electrolitului si prin aceasta difuziunea este mult ingreuiata O influenta hotaritoare asupra capacitatii acumulatorului pare sa aiba si pasivitatea mecanica a electrodului de plumb in urma pasivizarii electrodului de plumb, reactia (8) nu se petrece pina la sfirsit Din cantitatea de plumb spongios prezenta se foloseste numai o parte oarecare, a carei valoare determina capacitatea acumulatorului Cantitatea de electricitate necesara pentru completa pasivizare a plumbului corespunde formarii unui strat de sulfat de plumb de o anumita grosime Grosimea aceasta este determinata de conditiile de cris 456 ACUMULATOARE talizare a sulfatului de plumb pe suprafata plumbului Dupa cum s-a aratat la pasivizarea mecanica a plumbului, grosimea stratului pasivi-zator de sulfat de plumb este cu atit mai mare, cu cit viteza de crestere a cristalelor in directie perpendiculara pe suprafata electrodului este mai accentuata Raportul vitezelor de crestere in directie paralela si perpendiculara pe suprafata electrodului este in strinsa legatura cu solubilitatea sulfatului de plumb si cu gradul de suprasaturare al solutiei de sulfat de plumb din imediata vecinatate a electrodului Factorii care favorizeaza suprasaturarea solutiei, cum este marirea densitatii de curent, scaderea temperaturii sau scaderea solubilitatii sulfatului de plumb datorita schimbarii concentratiei acidului sulfuric, favorizeaza de asemenea si formarea unor straturi pasivizatoare mai subtiri Cu scaderea grosimii stratului pasivizator scade si cantitatea de electricitate care se poate obtine prin descarcarea acumulatorului de plumb, deci scade si capacitatea lui Din studiul pasivitatii anodice se stie ca intre cantitatea de electricitate Q necesara pasivizarii si densitatea de curent anodica de polarizare i exista relatia Qin = K, (26) in care n si К sint constante in cazul unui anod de plumb metalic, neted, valoarea lui n variaza intre 0,1 si 0,4 Deoarece cantitatea de electricitate este data de produsul dintre intensitatea curentului si timp, relatia (26) se mai poate scrie sub forma in't = K, (27) in care n' este de asemenea o constanta Relatia (27) este identica ca forma cu relatia empirica dintre intensitatea curentului de descarcare si durata de descarcare a acumulatorului de plumb, propusa de Paikart inca in anul 1897 B ACUMULATOARE ALCALiNE Acumulatorul alcalin se compune dintr-un vas continind drept electrolit o solutie de hidroxid de potasiu, uneori cu un adaos mic de hidroxid de litiu, si electrozii cufundati in solutia de electrolit Ca electrod pozitiv al acumulatorului alcalin serveste hidroxidul nichelic, cu un adaos de nichel metalic pentru a-i asigura conductibilitatea electrica, iar ca electrod negativ serveste sau fier fin divizat cu un mic adaos de oxid de mercur, sau un amestec de fier si cadmiu spongios Acumulatoarele industriale moderne se pot imparti in acumulatoare cu fier-nichel si acumulatoare cu cadmiu-nichel Teoria acumulatoarelor alcaline, a) Lantul electrochimie al acumulatorului fier-nichel poate fi scris sub forma + N12O3 i solutie apoasa de KOH | Fe — (28t ACUMULATOARE ALCALiNE 457 Reactiile care au loc la descarcare in acumulator sint: La electrodul pozitiv Ni2Os+ 3H,0 -► 2 Ni*+ + 6 0H- 2Ni3+ 4- 2s -> 2 Ni2+ 2Nia+ -4- 4OH- -► 2 NiQ 4- 2 H2O (29) (30) (31) (32) (33) (34) sau Ni2O3 4- H2O 4- 2s -> 2NiO 4- 2OH  La electrodul negativ Fe -> Fe2+ 4- 2e Fe3+ 4- 2OH -> FeO 4- H2O sau Fe 4- 2OH -> FeO 4- H,,O4-2s La incarcarea acumulatorului, procesele care au loc la trecerea curentului sint inverse cu cele de la descarcare Reactia totala ce are loc in acumulator, atit la incarcare cit si la descarcare, poate fi scrisa sub forma de suma a proceselor separate de electrod La trecerea a 2F, reactia totala se va scrie   descarcare Ni ,O3 4- Fe 2NiO 4- FeO (36) incarcare Conform reactiei (36), electrolitul nu ia parte la reactie si concentratia lui nu trebuie sa varieze in timpul descarcarii si incarcarii intr-adevar, se observa o slaba crestere a concentratiei electrolitului la descarcare si scaderea ei la incarcare Astfel, in aparatele tehnice, dupa o descarcare de noua zile, concentratia electrolitului creste de la 1,21 la 1,24 g cm3 Aceasta variatie a concentratiei electrolitului se atribuie faptului ca toti oxizii care participa la reactiile din acumulator sint intr-o stare mai mult sau mai putin hidratata Prin urmare, un numar oarecare de molecule de apa participa la reactie, ceea ce atrage dupa sine variatia concentratiei electrolitului in procesele de descarcare si incarcare Pentru a exprima participarea electrolitului la reactie, unii autori formuleaza reactia (36) in felul urmator: Ni,O3 • 1,2 H2O 4- Fe 4- 1,8 H2O 2 Ni(OH)2 4- Fe(OH)2 (3?) in realitate, reactiile sint probabil si mai complexe Chiar asupra naturii oxidului superior al nichelului parerile nu sint unitare Multi autori considera acest oxid ca o solutie solida sau o serie de combinatii intre NiOz si NiO, cu o cantitate oarecare de apa de hidratare in orice caz, electrodul functioneaza reversibil ca un sistem Ni(OH)s — — Ni,(OH)2 cu un potential standard e° = 0,49 V Trebuie sa se mentioneze ca nu se cunoaste nici gradul de hidratare al oxizilor de fier care rezulta la descarcare in timpul descarcarii, cel putin spre sfirsi-tul procesului, pe linga oxidul feros ia nastere si oxid feric, ambii oxizi intr-o stare de hidratare mai mult sau mai putin accentuata b) Reactiile ce au loc la descarcare in acumulatorul cadmiu-nichel se pot formula in modul urmator: 458 ACUMULATOARE La electrodul pozitiv reactia este identica cu cea din acumulatorul fier-nichel: Ni2O3 + H2O + 2e -> 2NiO + 2OH  La electrodul negativ: Cd -> Cd2+ + 2e (38) Cd2+ + 2OH -> CdO + H2O (39) Cd + 2OH- -► CdO+H2O + 2e (40) Reactia totala, la trecerea a 2F, se poate scrie Ni2O3 + Cd 2NiO + CdO (41) Oxidul de cadmiu se obtine si aici intr-o stare hidratata, fara sa i se cunoasca compozitia exacta Calculul termodinamic al fortei electromotoare Deoarece nu se cunoaste cantitatea de apa de hidratare din compusii de reactie si nici gradul lor de oxidare nu este bine definit, calculul fortei electromotoare a acumulatorului alcalin nu este posibil decit cu o oarecare aproximatie Considerind o serie de reactii posibile: i Fe + 2 Ni(OH)3 5* Fe(OH)2-f-2 Ni(OH)2 ii Fe + 3Ni(OH)3 5* Fe(OH)3 4-3 Ni(OH)2 iii Fe(OH)2 4- Ni(OH)3 Fe(OH)3 + Ni(OH)2 din variatia energiei libere sau din efectul termic al reactiei se pot calcula valorile corespunzatoare ale fortei electromotoare in tabelele termochimice1) se gasesc urmatoarele valori ale lui Д 77298 si AG298pentru diferitele componente ale reactiei: Д НО Д GO Fe(OH)2 — 135,8 — 115,57 Fe(OH)3 — 197,0 — 166,0 Ni(OH)2 — 128,6 — 108,3 Ni(OH)3 — 162,1 — 129,5 De aici se calculeaza urmatoarele valori ale lui AG° si AH°, pentru reactiile i, ii si iii: A G° = — 115,57 — 2 108,3 + 2 • 129,5 = — 73,17 A  7° = — 135,8 — 2 • 128,6 + 2 • 162,1 = — 68,8 A Gj°i = — 166,0 — 3 • 108,3 + 3 • 129,5 = — 102,4 A 77°i = — 197,0 — 3 128,6 + 3 • 162,1 = — 96,5 A G°n = — 166,0 — 108,3 + 129,5 + 115,57 = — 29,23 A   ?U = — 197,0 — 128,6 + 135,8 + 162,1 = — 27,7 Din valorile lui Д G° se calculeaza urmatoarele valori ale fortei electromotoare (25°C): pentru reactia (i), E = 1,58 V; pentru reactia (ii), E = 1,48 V, iar pentru reactia (iii), E = 1,26 V ’) V lucr cit pag 448 ACUMULATOARE ALCALiNE 459 Coeficientul de temperatura al acumulatorului fier-nichel umplut cu o solutie de hidroxid de potasiu 23,8% se poate lua egal cu 0,00024 Pentru 25°C termenul T—— din ecuatia lui Gibbs-Helmholtz este egal dT cu 0,07 V Folosind valorile obtinute mai sus pentru efectele termice ale celor trei reactii, se calculeaza, dupa relatia lui Gibbs-Helmholtz, urmatoarele valori ale fortei electromotoare; pentru reactia (i), E= 1,56 V; pentru reactia (ii), E = 1,47 V, iar pentru reactia (iii), E = 1,27 V intr-adevar, valoarea stabila a fortei electromotoare a acumulatorului fier-nichel se poate admite egala cu 1,35 V Neconcordanta acestei valori cu valorile calculate confirma din nou ipoteza ca in reactie participa hidrati mai complecsi ai oxizilor de nichel si fier in cazul acumulatorului cadmiu-nichel se constata de asemenea o neconcordanta intre forta electromotoare masurata si cea calculata Motivele sint analoge cu cele de la acumulatorul fier-nichel Potentialul electrozilor in conformitate cu reactia (35), potentialul electrodului negativ se poate scrie in care potentialul standard e° are valoarea — 0,877 V in conformitate cu reactia (32), potentialul electrodului pozitiv se poate scrie unde potentialul standard ef, are valoarea + 0,49 V Forta electromotoare a acumulatorului va fi data de diferenta dintre potentialul placii pozitive si al celei negative: E = ep — en = 0,49 — (— 0,877) = 1,367 V (44) Conform relatiei (44), forta electromotoare a acumulatorului fier-nichel trebuie sa fie independenta de concentratia electrolitului in realitate se observa o slaba variatie a fortei electromotoare in functie de concentratia electrolitului Astfel, la o variatie a concentratiei solutiei de hidroxid de la 1 n la 5 n, forta electromotoare variaza treptat de la 1,25 pina la 1,33 V Cauzele s-au aratat mai sus: la reactie participa oxizi hidratati si deci un numar oarecare de molecule de apa iau parte la reactie Din aceleasi cauze se constata o oarecare dependenta a fortei electromotoare de concentratia hidroxidului si in cazul acumulatorului cadmiu-nichel Valoarea ei in acest caz este de 1,30—1,34 V, prin urmare putin mai mica decit in cazul acumulatorului fier-nichel Curbele de incarcare si de descarcare in fig 163 sint reprezentate curbele de incarcare si de descarcare ale acumulatorului fier-nichel La incarcare tensiunea creste repede pina la 1,60—1,67 V, apoi scade, 460 ACUMULATOARE datorita cresterii temperaturii si scaderii rezistentei interioare Urmeaza perioada principala de incarcare, cind tensiunea creste mai putin Spre sfirsitul incarcarii tensiunea creste pina la 1,8—1,85 V, cind are loc probabil oxidarea placii pozitive pina la NiCh imediat dupa incarcare, forta electromotoare este egala cu 1,48 V La descarcare, tensiunea scade la inceput brusc pina la 1,32— 1,36 V, apoi descreste treptat pina la 1,0—1,1 V, cind se considera acumulatorul descarcat Valoarea medie a fortei electromotoare, in perioada principala de descarcare, este de 1,25—1,30 V La inceputul descarcarii, in domeniul scaderii bruste a tensiunii,, la electrodul pozitiv are loc probabil reactia 2 NiO2 + H2O + 2 e -► Ni2O3 + 2 OH  iar in perioada principala de descarcare, reactia N'2O3 + H2o -b 2 s -► 2 NiO + 2 OH- in cazul cind descarcarea are loc dupa un anumit timp de la incarcare, curba de descarcare difera putin de cea descrisa (curba punctata din fig 163), deoarece in timpul cit acumulatorul nu functioneaza potentialul placii pozitive scade repede, probabil in urma descompunerii bioxidului de nichel, dupa reactia: 4 NiO" -> 2 Ni,O3 + O, in fig 164 sint reprezentate curbele de incarcare si de descarcare ale acumulatorului cadmiu-nichel La incarcare tensiunea se ridica, mai lent decit in cazul acumulatorului fier-nichel, pina la 1,4—1,5 V; numai spre sfirsitul incarcarii tensiunea creste brusc pina la 1,75—1,8 V Fig 163 Curbele de incarcare si de descarcare ale acumulatorului fier-nichel Fig 164 Curbele de incarcare si de descarcare ale acumulatorului cadmiu-nichel Curba de descarcare a acumulatorului cadmiu-nichel este mul mai lina decit a acumulatorului fier-nichel, si numai la sfirsitul descarcarii are o cadere brusca Valoarea medie a fortei electromotoare este putin mai mica decit aceea a acumulatorului fier-nichel, si anume 1,2— 1,25 V RANDAMENTUL DE CURENT si DE ENERGiE AL ACUMULATOARELOR 461 De asemenea, si in cazul acumulatoarelor cadmiu-nlichel se observa o scadere a fortei electromotoare la repaus La variatia temperaturii sau a concentratiei electrolitului, curbele de incarcare si de descarcare ale acumulatoarelor alcaline se schimba foarte putin Cauzele diferentei mari dintre curbele de incarcare si de descarcare nu sint bine lamurite O explicatie foarte plauzibila este aceea ca procesele de la electrodul pozitiv difera principial in cazul incarcarii si al descarcarii Pe cind la incarcare are loc oxidarea directa a oxidului de nichel la bioxid, dupa reactia NiO + 2 OH- -> NiO2 + H20 4- 2 s si numai pe masura formarii acestuia are loc reactia NiO2 4- NiO -> Ni2O3, la descarcare procesul principal este reducerea oxidului nichelic, dupa reactia Ni2O3 -f- H2O + 2 e -> 2 NiO 4- 2 OH  Cele doua reactii se caracterizeaza desigur prin potentiale diferite, potentialul fiind mai ridicat in cazul cind forma oxidata este bioxidul de nichel Pasivitatea mecanica a placii negative, in special in cazul fierului, contribuie de asemenea la diferentierea curbelor de incarcare si de descarcare Prezenta mercurului in masa activa a placii negative imbunatateste apreciabil functionarea electrodului, prevenind pasivizarea fierului si marind conductivitatea masei active C RANDAMENTUL DE CURENT si DE ENERGiE AL ACUMULATOARELOR Din cauzele aratate in acest capitol, acumulatoarele nu functioneaza perfect reversibil De aceea, cantitatea de electricitate si de energie consumata pentru incarcare este mult mai mare decit cea care se obtine in timpul descarcarii Valorile care caracterizeaza gradul de folosire al cantitatii de electricitate si al energiei electrice, exprimate in procente, constituie randamentul de curent sau randamentul in amper-ore si randamentul de energie sau randamentul in -wattore Randamentul in amper-ore Pq se exprima prin ecuatia in care idesc si linc reprezinta intensitatea curentului la descarcare si la incarcare, iar tdesc si tine — timpul corespunzator pentru descarcare, respectiv incarcare 462 ACUMULATOARE La o efectuare atenta a incarcarii acumulatoarelor de plumb, in conditii de laborator, p pentru acumulatoarele cadmiu-nichel CAPiTOLUL XVii REDUCEREA si OXiDAREA ELECTROLiTiCa A CLASiFiCAREA SiSTEMELOR DE OXiDO-REDUCERE Prin definitie, toate procesele electrochimice sint reactii de oxidare si de reducere, care se desfasoara separat la fiecare electrod Se atribuie totusi denumirea de oxidare si reducere electrolitica reactiilor electrochimice care se desfasoara intre electrod si solutie sau intre electrod si un component al solutiei, fara depunere la electrozi; oxidarea si reducerea electrolitica pot fi considerate, principial, ca procese de depolarizare anodica, respectiv catodica Reducerea electrolitica este un proces catodic, fie ca se bazeaza pe captare de electroni, fie ca este rezultatul actiunii hidrogenului catodic asupra oxigenului din molecula substantei care formeaza solutia de electrolit Oxidarea electrolitica este intotdeauna un proces anodic, fie ca se cedeaza electroni anodului, fie ca se bazeaza pe actiunea oxigenului anodic asupra moleculelor substantei in care este introdus anodul Pentru o aceeasi solutie cele doua procese au loc simultan la cei doi electrozi Fiecare electrod este deci un electrod de oxido-reducere al aceluiasi sistem redox, insa la trepte diferite Numarul reactiilor de oxidare si de reducere electrolitica este foarte mare; aproape toti cationii avind mai multe trepte de oxidare pot fi redusi la catod sau pot fi oxidati la anod Toti anionii anorganici cu oxigen MnO4 ,AsO3 , CrO ,C1O3 etc pot fi redusi la catod la trepte mai inferioare, dupa cum anionii care nu contin oxigen, ca ionii de halogeni, sulf etc , se pot oxida la anod Un mare numar de substante organice se pot reduce la catod; compusii organici nesaturati se pot hidrogena la catod Multe substante organice se pot oxida la anod Procesele de reducere electrolitica au putut fi studiate foarte bine teoretic, deoarece electrodul de hidrogen este perfect reversibil Studiul reactiilor de oxidare anodica a componentelor din solutia de electroliza este mai greu de lamurit, deoarece se complica datorita faptului ca suprafata anodului metalic se modifica in timpul oxidarii (chiar la platina) prin formarea unei pelicule de oxid care influenteaza si deviaza mersul normal al reactiilor Reactiile de oxido-reducere se impart de obicei in doua mari grupe: reversibile si ireversibile, care se vor studia separat Reactii de oxido-reducere reversibile Se considera sisteme reversibile sistemele care corespund urmatoarelor conditii: 464 REDUCEREA si OXiDAREA ELECTROLiTiCa a) Potentialul care se stabileste intre un electrod metalic inert si solutia oxido-reducatoare nu depinde de natura si suprafata electrodului, ci numai de concentratia si natura componentelor oxidate si reduse ale reactiei, in functie de proprietatile lor termodinamice b) in timpul reactiei de oxidare sau de reducere sub actiunea curentului, potentialul electrodului nu depaseste practic valoarea lui de echilibru atit timp cit densitatea de curent este suficient de mica incit polarizarea de concentratie sa poata fi neglijata Reactiile de oxido-reducere nu dau nastere la polarizare electrochimica Deci, daca potentialul catodului va fi putin mai negativ decit potentialul reversibil de oxido-reducere al sistemului, reducerea va incepe la catod: oxidarea va incepe la anod cind potentialul anodic va depasi cu putin potentialul reversibil Fie un sistem format din doi electrozi de platina introdusi intr-o solutie acida echimoleculara de sare ceroasa si sare cerica (e = 1,48 V), prin care se trece un curent electric marind treptat f e m ; oxidarea ionilor cerosi la ioni cerici va incepe la anod imediat ce potentialul anodic depaseste 1,48 V, iar reducerea ionilor cerici va incepe la catod la un potential putin mai negativ decit 1,48 V Cind intensitatea curentului creste, viteza de oxidare sau de reducere aduce o variatie de concentratie in jurul electrodului, care nu poate fi compensata prin difuziune, si in acest fel apare o polarizare de concentratie; potentialul anodip devine mai pozitiv, deoarece raportul 1 Ce4+ ]   [ Ce3+ ] este mai mare decit la inceput, in timp ce potentialul catodului devine mai negativ Aceste variatii sint mai accentuate daca solutia este diluata, dar ele sint sensibil micsorate prin agitarea solutiei sau prin incalzire Cind densitatea de curent este foarte mare, viteza de oxidare sau de reducere poate depasi viteza de difuziune a anionilor si a cationilor si, in acest caz, pentru a asigura trecerea curentului se va produce simultan un alt proces, si anume la anod poate avea loc o alta reactie de oxidare, descarcarea ionilor Ci- daca solutia contine cloruri, descarcarea de oxigen sau dizolvarea anodului, iar la catod, fie o noua reducere, fie depunerea unui metal sau degajare de hidrogen in unele cazuri, potentialul de oxido-reducere are o astfel de valoare, incit se poate produce simultan si o alta reactie De exemplu, la reducerea sistemului Sn4+ Sn2+, al carui potential normal de oxido-reducere este + 0,4 V, are loc simultan depunere de staniu (e° al sistemului Sn Sn2+ este —0,14 V) si descarcare de hidrogen Oxidarile si reducerile substantelor anorganice, care in general au loc numai cu schimburi de sarcini electrice (captare sau cedare de electroni), decurg cu o viteza remarcabila Alte procese de oxido-reducere reversibile, in special ale substantelor organice, se petrec mult mai incet; acesta este cazul sistemului chinona-hidrochinona, care desi reversibil si avind un potential de oxido-reducere definit, se produce totusi incet Pentru un curent foarte slab, reducerea catodica si oxidarea anodica incep la potentialul reversibil; daca se mareste densitatea de curent, viteza de reducere creste, deoarece se mareste concentratia electronilor; prin urmare, marirea densitatii de curent duce la o cres CLASiFiCAREA SiSTEMELOR DE OXiDO-REDUCERE 465 tere apreciabila a potentialului catodic, care este mai mare decit cea datorita polarizarii de concentratie in acelasi fel va avea loc la anod o crestere a potentialului anodic, ca urmare a unei polarizari chimice in fig 165 se dau curbele de polarizare anodica si catodica a doua sisteme de oxido-reducere clasice: curbele de polarizare ( ) se refera la sistemul chinona-hidrochinona, polarizarea avind loc cu o viteza foarte mica: С НД + 2H+ + 2 s CeH4(OH)2 Curbele de polarizare (ii) se refera la sistemul J2 2J-" J2 + 2 s 2 J— al carui echilibru se stabileste foarte repede in reactiile reversibile de oxido-reducere pot interveni numai cationii Fig 165 Curbele de polarizare anodica si catodica la sistemele chinona-hidrochinona (i) si J2 2J  (ii) Ce*+ + s   Ce3+ sau numai anionii MnOt" +e 5* MnO|— sau anionii si cationii in acelasi timp МпОГ + 8 H++ 5 s Mn2++ 4 H2O in unele sisteme (in special la sistemele organice) intervin in reactie moleculele neionizate, ca de exemplu in sistemul mentionat mai sus chinona-hidrochinona in general, deci, procesele de oxido-reducere reversibile se pot considera in mod conventional ca putind avea loc cu o supratensiune foarte mica, mai mica decit cresterea potentialului datorita polarizarii de concentratie in conditii normale Reversibilitatea unui proces de oxido-reducere este cu atit mai mare, cu cit valoarea curentului de schimb este mai mare; pentru reactiile ireversibile curentul de schimb este infinit de mic Or, curentul de schimb conditioneaza potentialul de oxido-reducere al sistemului respectiv Reactii de oxido-reducere ireversibile Trecerea curentului prin electrod poate provoca o perturbare a echilibrului termodinamic si, in consecinta, poate produce o deplasare a valorii potentialului de electrod; aceasta deplasare, care duce la aparitia unei supratensiuni, arata ca sistemul nu se comporta reversibil Gradul de ireversibilitate al unui sistem va putea fi deci indicat dupa valoarea supratensiunii care apare la electrod Cum supratensiunea este functie de densitatea de curent, compararea diferitelor sisteme trebuie sa se faca pentru aceeasi densitate de curent Chiar sisteme care la densitati mici de curent sint 30 — Electrochimie — Principii Teoretice 466 REDUCEREA si OXiDAREA ELECTROLiTiCA perfect reversibile pot arata o oarecare ireversibilitate la densitati de-curent mari Reactiile puternic ireversibile sint insa legate de o supratensiune mare, chiar la densitati de curent mici Reactiile de oxido-reducere ireversibile privesc in general compusii neionizati si, in special, compusii organici Chiar si compusii minerali ionizati pot da procese ireversibile; astfel este, de exemplu, reducerea azotatilor sau a acidului azotic la hidroxilamina sau amoniac in general, se poate considera o reducere ireversibila ca o reactie intre substanta care se reduce RO si hidrogenul catodic, conform schemei RO-bH2->R4-H2O sau RO+2H+ + 2e -> R + HoO (1) Mecanismul proceselor de oxido-reducere ireversibile nu este pe deplin clarificat, insa se cunoaste precis ca este influentat de un mare numar de factori, printre care potentialul de electrod, natura si starea suprafetei catodului, temperatura electrodului si a electrolitului, cum si de prezenta catalizatorilor in cazul substantelor neionizate, pentru conducerea curentului electric este necesara prezenta unui electrolit, care poate avea si el o influenta asupra reactiei Capacitatea de reducere sau de oxidare electrolitica a unui sistem este strins legata de gradul sau de ireversibilitate Un exemplu interesant este reducerea electrolitica a acidului acetic; curba de polarizare a acidului acetic pentru un electrod picator de mercur nu arata o reducere la aldehida sau alcool, desi termodinamic procesul de reducere este posibil Aceasta denota ca reactia de reducere a acidului acetic este legata de o supratensiune foarte mare, astfel incit desfasurarea sa cu o viteza masurabila nu poate avea loc decit la potentiale cu mult mai negative decit potentialul de descarcare al hidrogenului Cinetica reactiilor de oxido-reducere Viteza de reactie totala a unui proces este functie de vitezele stadiilor intermediare care formeaza procesul; daca viteza (respectiv constanta vitezei) unui stadiu este foarte mica in comparatie cu vitezele celorlalte etape intermediare si daca nu exista stadii paralele, viteza stadiului lent va determina viteza totala a intregului proces, pentru toate procesele chimice in sistemele simple de oxido-reducere reversibile, cum ar fi de exemplu sistemul format din ionii aceluiasi metal la doua valente diferite sau sistemul chinona-hidrochinona, stadiul lent al procesului este difuziunea produsilor de reactie de la suprafata electrodului spre interiorul solutiei si, invers, difuziunea substantei depolarizante din interiorul solutiei spre suprafata electrodului La sistemele ireversibile, determinarea stadiului lent in procesul de oxido-reducere formeaza o problema mai complexa, deoarece cele doua teorii, teoria chimica mai veche si teoria electrochimica moderna, nu par a avea un caracter general CLASiFiCAREA SiSTEMELOR DE OXiDO-REDUCERE 467 Teoria chimica a proceselor de oxido-reducere admite ca, probabil, intirzierea in reactiile de oxido-reducere, care conduce la fenomenele de polarizare observate experimental, se datoreste anumitor reactii chimice, adica unor stadii care se petrec fara intermediul electronilor Pentru interpretarea cineticii proceselor electrochimice, aceasta teorie arata ca reactia electrochimica se produce cu o viteza mare si este reversibila; ea da nastere unui produs intermediar activ Stadiul lent al procesului este transformarea produsului intermediar nestabil intr-un produs final stabil al reactiei, fara participarea sarcinilor electrice, adica prin polimerizare Valoarea potentialului de electrod se va stabili deci, in acest caz, pornind de la potentialul de echilibru al sistemului, in raport cu concentratiile substantelor initiale si ale produsilor intermediari; cinetica intregului proces este determinata de legea de transformare a produsului intermediar in produs final (v mai departe teoria lui Haber la studiul reactiilor ireversibile, pag 471) Teoria chimica a participarii obligatorii a unui produs intermediar activ ca stadiu lent limitativ in procesul electrochimie este sustinuta si la cinetica reactiilor de oxidare; astfel, destul de recent, Gladstone si H i с к 1 i n g au aratat ca la oxidarea anodica, stadiul primar al tuturor reactiilor de oxidare il formeaza descarcarea la anod a ionilor OH cu formarea radicalului liber OH • ; acest hidroxil liber, posedind o capacitate marita de reactie, ca si hidrogenul atomic, se dimerizeaza formind molecule de apa oxigenata, care apoi intra in reactie chimica cu substanta ce se oxideaza Aceasta faza formeaza stadiul lent al reactiei Astfel, oxidarea ionului hiposulfit la ion tetrationat decurge in urmatoarele faze: Reactie primara: 2OH -+2OH • + 2s (2| 2OH • -► H2O2 Reactie secundara: 2S20r + H O2 -> S4Or + 2OH  (3) Cele doua tipuri de reactii au fost realizate de autori cu ajutorul electrodului de aer; asezind anodul deasupra electrolitului si folosind o tensiune foarte ridicata care ionizeaza aerul, ionii electrolitului se descarca la limita cu aerul, fara a veni in contact cu suprafata electrodului ipoteza lui Gladstone si Hickling a fost combatuta pe baza urmatoarelor considerente: la polarizarea anodica a electrolitilor in procesele de oxidare cu electrozi obisnuiti, apa oxigenata nu a fost obtinuta direct; se cunosc numeroase reactii de oxidare care merg foarte bine electrochimie, dar care nu se produc pe cale chimica in prezenta apei oxigenate in solutie A doua teorie, teoria electrochimica, considera ca stadiu lent, limitativ pentru cinetica intregului proces, etapa electrochimica de descarcare a ionului de hidrogen hidratat, in acelasi mod ca in cinetica de descarcare a unor ioni metalici 30* 468 REDUCEREA si OXiDAREA ELECTROLiTiCa Numeroase cercetari mai recente asupra cineticii reactiilor electrochimice au aratat ca o serie de reactii importante de reducere sau de oxidare a substantelor anorganice si organice sint limitate de stadiul electrochimie, respectiv de stadiul de aditie a electronului la molecula care se reduce, sau stadiul de cedare a electronului la electrod, de catre molecula substantei care se oxideaza in special, au putut fi foarte bine studiate reactiile de reducere a unui mare numar de compusi organici si anorganici; cercetarile experimentale au stabilit ca procesul se desfasoara cu participarea ionilor H+ si a electronilor in prezent exista doua ipoteze asupra mecanismului cinetic cu participarea electronilor ca stadiu lent al procesului: prima ipoteza si cea mai probabila consta in faptul ca, de exemplu, in cazul unei reduceri, electronul se aditioneaza la molecula depolarizantului, iar aceasta reactioneaza fie in acelasi timp, fie dupa aditie, cu ionul НЛ A doua ipoteza admite ca electronul se aditioneaza intii la ionul H+ cu formarea atomului de hidrogen care se descarca; atomul de hidrogen, ca reducator puternic si foarte activ, reduce mai departe de-polarizantul cu care este in contact: H+ H- s H ’ (4) 4-H R + H -> RH -> RHa (5) ipoteza reducerii electrolitice prin intermediul hidrogenului atomic este foarte raspindita; se considera deci ca stadiu primar reducerea ionului H+ la starea atomica foarte activa si actiunea sa chimica ulterioara asupra depolarizantului Teoria aceasta a fost sustinuta de numerosi cercetatori, ca For ster (1925) si mai recent de N i К o b o-zev si colaboratorii sai (1946) Totusi, actiunea hidrogenului atomic liber (adica neadsorbit) pare putin probabila, deoarece rezerva, energiei libere a hidrogenului atomic este prea mare pentru a permite acumularea lui in concentratie suficienta ca sa dea reactiei o viteza masurabila Se poate totusi admite ca, in cazurile cind reducerea se desfasoara la catod in bune conditii si hidrogenul este adsorbit sub forma de hidrogen atomic, acesta sa ia parte la reactia de reducere; proprietatile acestui hidrogen se deosebesc insa de ale hidrogenului atomic liber Dupa L i Antropov (1950 si 1951) reducerile substantelor care necesita supratensiuni ridicate se produc prin aditia electronilor si a atomilor de hidrogen, in timp ce reactiile de reducere a compusilor cu duble legaturi, separati pe catozi de platina sau nichel, se desfasoara cu participarea atomilor de hidrogen adsorbiti O concluzie cu caracter general asupra cineticii proceselor de oxidare si de reducere electrolitica este deci foarte greu de formulat, deoarece mecanismul reactiei depinde in multe cazuri de compozitia solutiei, de natura si de potentialul electrodului si de alti eventuali factori ca, de exemplu, adsorbtia pe suprafata electrodului a diferitelor compo REDUCEREA ELECTROLiTiCa 469 nente in stadiul actual, dupa cum se poate deduce din cele expuse, pare mai probabil mecanismul cinetic cu participarea electronilor si a ionilor H+ B REDUCEREA ELECTROLiTiCa Procesele de reducere catodica pot fi reversibile sau ireversibile; studiul cinetic al celor doua tipuri de reducere este diferit deoarece, dupa cum s-a aratat si la cinetica reactiilor de oxido-reducere, procesele care le determina sint diferite Reducerea reversibila Oricare mediu reducator da unui electrod inatacabil, cufundat in solutie, o anumita cantitate de hidrogen, care determina potentialul de reducere al sistemului; expresia acestui potential, dupa cum se stie, este e = —in 1 sau, la 25°C, e = — 0,059 lg , in care termenii F [H+] [H+j din paranteza exprima concentratiile (respectiv activitatile) Pentru un sistem de oxido-reducere mai general, ca de exemplu R(Wl+n)+ +  ipi->Rwl4- | nH+ (6) potentialul de reducere va avea forma generala (v potentiale de oxido-reducere) : (7) е = е° + Л -|П ir^+">+] nF [ROT+] si trecind la valori numerice pentru temperatura de 25°C: e = e° Ч-gg-ig [Rfm +  ,;+l n & [R^+J in care termenii din paranteza exprima concentratiile (respectiv activitatile partii oxidate si partii reduse) Cind polarizarea catodica a unui astfel de electrod depaseste potentialul de echilibru, are loc imediat procesul invers nH+ 4-  ге-* гН (8) adica electrodul intra imediat in echilibru cu mediul inconjurator in acest caz, valoarea potentialului de reducere va depinde numai de viteza de difuziune a ionilor sau a substantei reduse, de la suprafata electrodului spre interiorul solutiei sau, invers, de difuziunea ionilor de valenta mai ridicata, din solutie, spre electrod Potentialul de electrod va depinde deci, ca si la separarile metalice, numai de polarizaiea de concentratie Sa consideram o solutie continind ionii aceluiasi metal la doua stari de valenta diferita si sa admitem ca valorile concentratiilor celor doi ioni sint egale Daca se produce o polarizare catodica prin trecerea unui curent de o anumita intensitate, concentratia ionilor de valenta 470 REDUCEREA si OXiDAREA ELECTROLiTiCa ridicata [R +] va scadea, prin reducere, cu o anumita valoare — |R(m+ ')+i si, in acelasi timp, concentratia ionilor de valenta scazuta [R n+] va creste cu-t-|R'n+] Daca valorile coeficientilor de difuziune ai celor doua tipuri de ioni sint identice, atunci potentialul catodic, dupa un anumit timp, va avea valoarea e + de =e°   0,059 H lg n [Rm+] (i + -L) [Rta+ >)+] (i-  ) (9) adica potentialul devine mai negativ cu valoarea , 0,059 x de = -lg n 1 (10) Procesul nu decurge exact ca la descarcarea ionilor metalici; daca se considera ca procesul de descarcare a unui ion metalic decurge in conditii identice, concentratia ionului metalic, dupa un acelasi interval de timp, va fi — [Me"+], iar potentialul catodic va creste cu , J , 0,059 , e' + de' = — lg n [Me] [Me"+] 1 — (И) deci va fi mai negativ cu de' 0,059 lg (12) Aceasta arata ca la o reducere reversibila polarizarea de concentratie este mai puternica decit in cazul unei separari reversibile de metal, in consecinta, si curbele de polarizare, in cazul reducerilor, vor fi mai putin inclinate decit la descarcarea ionilor metalici, deoarece in primul caz polarizarea este functie de doua procese de difuziune care decurg in sens contrar, in timp ce la descarcarea unui ion metalic numai un singur proces de difuziune determina polarizarea de concentratie Reducerea ireversibila Mecanismul acestei reduceri este mult mai complicat, deoarece cinetica reactiilor depinde de proprietatile depolari-zantului si de alte conditii de lucru REDUCEREA ELECTROLiTiCA 471 1 Cea mai veche teorie asupra reducerilor ireversibile a fost data de Haber in anul 1900; acest mecanism mai poate fi folosit pentru anumite tipuri de reactii, in care stadiul lent este determinat de un proces chimic Studiind mecanismul cinetic al reducerii electrolitice in functie de densitatea de curent, Haber ajunge la relatia finala e = o-*'^ln  2H insumind cele cinci procese catodice, pentru variatia concentratiei atomilor •de hidrogen in timp se obtine aeF seF   =K,[H+]e [HJe *7'-K,[RO][H]-K [Hr+Ks[H!| (14) unde a, ₽ sint coeficienti de repartitie ai energiei, iar celelalte notatii au semnificatiile cunoscute Pe de alta parte, dupa cum s-a mai aratat, la supratensiune * aeF pjt   = K1[H+]e ?7'-K2[H]e RT • (15) La echilibru = 0; neglijind termenul K^H]2 deoarece [H] este mic rezulta Z K"(ROJ [HJ + K6(HJ=0 (16) Deoarece concentratia moleculelor H2 este aproape independenta de intensitate, ea va avea aceeasi valoare ca si pentru 1=0, adica [H,] = -js[RO][H], (17) Concentratia [H]o a atomilor de hidrogen cind supratensiunea este nula va fi •data de relatia (H] = A" RT (18) 472 REDUCEREA si OXiDAREA ELECTROLiTiCA in care e° reprezinta potentialul de electrod in aceste conditii Prin urmare i = K, [RO] { [H] - [H]" }   (19) inlocuind in relatia (15) valoare lui [H] din relatia (19) si tinind seama de valoarea [H]o din (18) se ajunge la relatia (a+P]et (a+PieOf RT RT  s= y [НЧ -zl (20) PeF  [RO]e *Г + 1 Cind supratensiunea este foarte mare, relatia se reduce la forma aeP   RT Г = К1[Н+]е , (21) care nu este decit relatia lui Tafel Experimental se gaseste, intr-adevar, ca daca supratensiunea necesara reducerii este foarte mare, influenta reducerii asupra curbei tensiune-curent este neinsemnata; teoria lui Haber nu permite sa se prevada acest fapt Pentru supratensiuni tj mici, ecuatia intensitatii devine (a+P)ef i (a-pplef 1   = [H+] [RO] e RT 1—e KT   (22) Kt ’ Cind procesul de ionizare a atomului de hidrogen este neglijabil, relatia (22) se reduce la relatia lui Haber in care termenul de corectie b este egal cu (a-j-₽); or, s-a aratat ca (a+3) este sigur mai mic decit unitatea Relatia lui Haber apare deci ca un caz particular al relatiei generale (22); ea nu se verifica, de altfel, decit intr-un domeniu limitat de supratensiune Relatia (22) a fost dedusa in ipoteza ca reducerea se face cu un singur atom Fig 166 influenta potentialului de electrod asupra reducerii electrolitice • i — curba descarcarii hidrogenului; ii — curba de reducere in cazul unui depolari-zant mai slab; iii — curba de reducere in cazul unui depolarizant puternic de hidrogen; cind procesul ar cere mai multi atomi de hidrogen, sau hidrogen molecular, acelasi rationament conduce la relatii diferite in orice caz,, studiul complet al curbelor tensiune-curent pare a putea preciza mecanismul reducerii electrolitice influenta potentialului de electrod asupra reducerii Consideratiile teoretice enuntate mai sus arata ca reducerea unui compus oarecare necesita un potential minim, pentru a obtine o anumita treapta de reducere Cind compusul respectiv poate avea mai multe trepte de reducere, s-ar putea deci, variind potentialul catodic, sa se obtina cu acelasi electrod diferiti produsi de reducere; Haber a aratat experimental ca acest lucru este posibil Cu cit potentialul va fi mai coborit, cu atit concentratia hidrogenului si in consecinta si randamentul de reducere vor fi mai slabe (fig 166) REDUCEREA ELECTROLiTiCa 473 in lipsa unei substante reductibile, la catod se va descarca hidrogen si curba tensiune-curent va avea forma i; in prezenta unui depolarizant hidrogenul nu se va acumula in grad atit de mare si, in consecinta, nici variatia potentialului nu va mai fi atit de puternica ca de la 0 la 1 Potentialul de electrod va creste foarte incet (curba ii) cu densitatea de curent si cresterea potentialului va fi cu atit mai lenta, cu cit reactia de reducere a depolarizantului este mai rapida; in momentul cind se atinge potentialul e2, aproape egal cu eif incepe degajarea de hidrogen si cresterea potentialului este mai rapida Se poate deci mentine un potential definit intre zero si e2, variind densitatea de curent folosita Astfel, de exemplu, reducerea nitro-benzenului in solutie alcoolica, cu o densitate de curent de 0,1 A dm2 si cu catod de platina, corespunzind la un potential catodic de —0,6 V, duce la formarea de azoxi-benzen ca produs principal Ridicind densitatea curentului la 0,35 A dm2, ceea ce corespunde la un potential de —1,0 V, se formeaza hidrazo-benzen, cu degajare de hidrogen Cind substanta care se reduce este un bun depolarizant si reducerea se face foarte repede, potentialul catodic creste foarte incet cu densitatea de curent, pina ce se atinge o densitate de curent limita; din acest moment potentialul creste rapid, pina atinge punctul ез, aproape egal cu e[( cind incepe descarcarea hidrogenului, asa cum arata curba iii influenta naturii electrodului asupra reducerii Viteza unei reactii de reducere depinde in masura foarte importanta de materialul electrodului si de starea suprafetei sale influenta acestor factori se manifesta fie prin actiunea supratensiunii, fie prin influente catalitice asupra vitezei de reducere a) Actiunea supratensiunii Un mare numar de compusi, in special organici, pentru a fi redusi electrolitic necesita un potential mult supe-" rior aceluia care corespunde tensiunii minime de descarcare a ionilor H+ pentru electrodul considerat in aceasta categorie intra cetonele, oximele, piridina, acizii monocarboxilici saturati etc ; aceste substante nu sint sensibile la reducerea electrolitica decit daca se folosesc catozi care pot da o supratensiune ridicata in acest caz, cresterea potentialului corespunde unei mariri a puterii de reducere a hidrogenului, deoarece eliberarea sa pe un electrod care da supratensiune necesita punerea in libertate a unei cantitati de energie cu mult superioara aceleia care intervine in cazuri simple Pe de alta parte, catozii care dau o supratensiune ridicata pentru hidrogen, dau si potentiale foarte mari; acest lucru face posibila marirea considerabila a vitezei de reducere Astfel, de exemplu, reducerea cafei-nei la dezoxi-cafeina, a teobrominei la dezoxi-teobromina, a piridinei la piperidina, nu se produc decit folosind electrozi care pot da supratensiuni foarte ridicate pentru hidrogen: de plumb, de mercur etc Tot cu electrozi care dau supratensiune ridicata s-au putut reduce cetonele in pinacone sau in alcooli secundari Consideratiile teoretice asupra mecanisinului reducerii electrolitice permit, de asemenea, sa se inteleaga influenta supratensiunii hidrogenu 474 REDUCEREA s1 OXiDAREA ELECTROLiTiCa lui la catod Cind substanta care trebuie redusa este un slab depolarizant, constanta К din relatia (13) are o valoare foarte mica; termenul b lnK[RO] este mare si potentialul de descarcare ale hidrogenului este atins foarte repede, in afara de cazul cind electrodul are o supratensiune puternica pentru hidrogen, ceea ce va usura reducerea b) Actiunea catalitica a electrodului in foarte multe cazuri, reducerea substantelor greu reductibile poate avea loc chiar cu electrozi pe care hidrogenul nu se descarca cu supratensiune importanta; in acest caz, reducerea electrolitica este datorita actiunii catalitice pe care o exercita catodul Numeroase exemple pot arata influenta catalitica a catodului Nitro-benzenul poate fi redus in solutie alcalina la azoxi-benzen cu un catod de platina, nichel sau mercur; cu un catod de zinc, de staniu sau de plumb reducerea poate merge la hidrazo-benzen Cu un electrod de cupru, nitro-benzenul poate fi redus la anilina in solutie acida, desi cuprul da o supratensiune slaba pentru hidrogen Actiunea catalitica a electrodului se manifesta puternic si la reducerea acidului azotic sau a azotatilor; cu electrod de plumb amalgamat, randamentul reducerii la amoniac este de 2O° o, cu toata supratensiunea ridicata, caracteristica acestui catod Cu electrod de cupru lustruit sau de cupru spongios randamentele in amoniac sint respectiv 76,8% si 90,8%, cu toate ca acesti electrozi dau o supratensiune slaba pentru hidrogen Cuprul exercita deci o actiune catalitica evidenta in reducerea acidului azotic Diferenta de randamente intre cuprul spongios si cuprul lustruit scoate in evidenta un alt factor important: natura suprafetei catodului Suprafata cuprului spongios fiind mult mai mare, contactul intre hidrogenul catodic si substanta care se reduce are loc mult mai usor; din aceeasi cauza, electrodul de platina platinata da rezultate foarte bune in anumite reduceri electrolitice, desi acest electrod nu da supratensiune pentru hidrogen L i A n t r o p o v, studiind un mare numar de reduceri organice in functie de natura electrodului, a stabilit ca reducerea compusilor organici nestabili cu dubla legatura se produce cel mai usor folosind drept catozi metale catalitice active, in timp ce reducerea electrolitica a compusilor polari cu continut de oxigen (aldehide, cetone etc ) se produce cel mai usor folosind drept catozi metale care dau supratensiune ridicata pentru hidrogen in cazuri izolate, influenta naturii electrodului asupra procesului de reducere poate fi atribuita formarii unor compusi intermediari, rezultati din reactia intre substanta care se reduce si metalul electrodului; un astfel de caz se intilneste, de exemplu, la reducerea cu electrozi de cupru sau de argint a compusilor din seria acetilenei, care se pare ca dau in faza intermediara compusi chimici nestabili influenta temperaturii, a densitatii de curent, a concentratiei si a electrolitului asupra reducerii 1 influenta temperaturii Temperatura influenteaza in mod complex reducerea electrolitica, deoarece cresterea REDUCEREA ELECTROLiTiCA 475 temperaturii actioneaza in mod diferit asupra factorilor care conditioneaza reducerea: supratensiunea scade, viteza de reactie intre hidrogen si substanta care se reduce creste, iar viteza de difuziune spre catod a substantei care se reduce creste de asemenea influenta practica va fi deci rezultanta celor trei efecte Daca reactia de reducere nu cere o supratensiune ridicata, cresterea temperaturii va favoriza ridicarea randamentului; daca reducerea cere un potential foarte negativ, adica supratensiune ridicata, randamentul va scadea prin ridicarea temperaturii Cind la o reducere electrolitica poate aparea o treapta de reducere intermediara la un potential catodic coborit, cresterea de temperatura va usura reducerea la treapta de oxidare intermediara, iar procesul respectiv se va produce aproape exclusiv Temperatura actioneaza direct asupra potentialului catodic 2 influenta densitatii de curent si a concentratiei in general, cu cit valoarea constantei К (relatia 13) este mai mare, cu atit substanta care se reduce este un depolarizant mai bun; in acest caz, fara a depasi totusi o anumita valoare a potentialului catodic, se vor putea folosi densitati de curent mai ridicate, cu un randament bun Ca regula generala insa, randamentul de curent scade cind densitatea de curent creste, chiar daca substanta care se reduce este un depolarizant bun Pe de alta parte, cu cit concentratia depolarizantului creste, cu atit se poate intrebuinta o densitate de curent mai mare, fara ca randamentul de curent sa scada; aceasta influenta este de altfel normala, deoarece cu cit concentratia depolarizantului este mai mare in jurul catodului, cu atit posibilitatea de reducere este mai mare De exemplu, la reducerea nitro-benzenului la azo-benzen in solutie alcalina si alcoolica, nu se produce degajare de hidrogen la catod decit daca densitatea de curent depaseste 9 A dm2 Coborind densitatea de curent la 2 A dm2 se evita degajarea hidrogenului si se obtine hidrazo-benzen cu un randament de curent aproape teoretic Se poate deci opri reducerea unei substante la o faza intermediara, prin ridicarea densitatii catodice Daca substanta care se reduce este un rau depolarizant, reducerea nu se poate face decit la o tensiune si o densitate de curent ridicate, in acest caz, randamentul tinde catre un maxim pe masura ce densitatea curentului creste 3 influenta electrolitului Diferiti ioni care se gasesc in solutie, chiar in cantitati foarte mici, pot avea o influenta puternica nu numai asupra randamentului de curent, dar si asupra treptei de reducere a produsului respectiv Daca solutia contine ioni ai metalelor care dau supratensiuni ridicate pentru hidrogen si daca acestia se pot depune pe catod in conditiile electrolizei, suprafata catodului se modifica si va favoriza reducerea substantelor care sint slabi depolarizanti catodici Din contra, urme de ioni ai metalelor care dau supratensiune mica pentru hidrogen pot impiedica chiar complet reducerea substantelor mentionate 476 REDUCEREA si OXiDAREA ELECTROLiTiCA Sarurile metalice care pot avea doua trepte de oxidare prezinta o actiune catalitica pozitiva Astfel, sarurile de titan, de vanadiu, de fier etc , care se reduc la catod, reduc apoi substanta organica cu care sint in contact reoxidindu-se; sarea este redusa din nou la catod si procesul are loc in mod continuu, chiar daca solutia contine numai o cantitate mica de sare metalica Rezultate bune se obtin cu substante organice insolubile care sint si slabi depolarizanti catodici Din contra, alti ioni au actiune negativa; astfel, in unele cazuri ionii pot opri complet reducerea O actiune catalitica asupra produsilor obtinuti o poate avea natura solutiei in care se face reducerea O solutie hidro-alcoolica de nitro-benzen este redusa pe un catod de plumb la azoxi-benzen; in solutie acida, reducerea merge pina la anilina Probabil ca supratensiunea hidrogenului este mai mica in solutie alcalina decit in solutie acida sau neutra; aceasta explica si scaderea randamentului de reducere in solutia alcoolica alcalina Pe de alta parte, utilizarea alcoolului ca solvent coboara supratensiunea; acest factor trebuie luat in considerare intotdeauna intr-o reducere electrolitica Reducerea oxigenului Reducerea cu hidrogen atomic, obtinut la catod, a oxigenului molecular dizolvat intr-un electrolit intereseaza numeroase procese electrochimice ca, de exemplu, coroziunea si dizolvarea metalelor, procesele din pilele cu aer etc Astazi este stabilit ca aceasta reducere are loc in doua faze, cu formare de apa oxigenata ca produs intermediar: 0o + 2H++2e-> H2O2 (23} H2O2 4- 2 H+ + 2   -> 2 H2O (24) La reactia totala de reducere iau parte patru electroni, fie ca reducerea are loc in mediu acid, fie in mediu alcalin: in mediu acid O2 -f- 4 H+ + 4 s -> 2 H,0 (25) in mediu alcalin O2-|-48 4-2H,O -> 4OH  (26) Apa oxigenata care apare ca faza intermediara a reducerii este un produs termodinamic nestabil, iar aparitia sa in cantitati mai mari se datoreste numai unor procese cinetice; natura electrodului are o mare importanta asupra formarii de apa oxigenata Catozii de argint, mercur, aluminiu, carbune activ favorizeaza aparitia apei oxigenate, in timp ce pe electrozii de peroxizi sau pe alti electrozi se obtin cantitati foarte mici si uneori prezenta apei oxigenate nici nu poate fi observata calitativ Numerosi factori, cum sint densitatea de curent, presiunea partiala a oxigenului si pH-ul solutiei, pot influenta potentialul de reducere al primei faze Densitatile mari de curent duc la o polarizare de concentratie care ridica potentialul de reducere; micsorarea presiunii partiale duce de asemenea la o deplasare a potentialului spre valori mai negative influenta pH-ului nu intervine decit in solutii puternic acide sau alcaline; in domeniul de pH cuprins intre 2,3—8, influenta mediului nu se manifesta REDUCEREA ELECTROLiTiCa 477 Cercetarile experimentale pe electrozi de mercur si de argint arata ca reactia de reducere nu este influentata de fenomene de adsorbtie sau de neomogenitatea suprafetei, deoarece viteza de reducere pentru un anumit potential este proportionala cu presiunea partiala a oxigenului, adica intr-un interval mare de presiuni partiale ale oxigenului reducerea urmeaza mersul unei reactii de ordinul intii; in sistemele eterogene acest ordin de reactie este posibil numai cind concentratia superficiala a substantei adsorbite care reactioneaza este proportionala cu concentratia sa in masa solutiei La reducerea oxigenului acest ordin de reactie inseamna, deci, ca valoarea concentratiei superficiale a oxigenului este mica si proportionala cu concentratia lui in solutie, iar in al doilea rind, ca in stadiul lent al reactiei participa moleculele si nu atomii de oxigen ionii de hidrogen si atomii de hidrogen nu participa in primul stadiu al reactiei electrochimice; acest fapt rezulta din expresia dedusa din datele experimentale asupra influentei pH-ului in primul stadiu de reducere a oxigenului:  -  2RT i = К [O2] e (27) Fenomenele experimentale conduc deci la concluzia ca stadiul lent al reactiei consta in aditia electronului la molecula de oxigen, cu formarea unui ion incarcat negativ1): O2 + e -* ОГ (28) adica o reactie electrochimica cu participarea oxigenului molecular Anionul O2, puternic reactiv, actioneaza cu ionii si cu al doilea electron: ОГ+ H+ но; ; НО  + 8 5* НОГ (29) ног+н+^н2о2 Se poate admite o stare de echilibru O2 2H+ г H2O2 (30) care determina concentratia ionului 07 in solutie in solutii foarte acide se poate presupune ca in stadiul lent al reactiei participa si ionii H4", cu formarea directa a radicalului liber HO2 in mediu alcalin, stadiul lent al reducerii poate fi reactia electrochimica НО 4-е^НОГ (31) cu formarea ulterioara a apei oxigenate ca mai sus Supratensiunea necesara reducerii oxigenului la H2O2 pe electrodul de mercur este foarte slaba; reducerea se apropie in acest caz de tipul reducerilor reversibile 1 А H Фрумкин u дрг , Кинетика электродных процессов Издательство Москва У нив , 1952 478 REDUCEREA si OXiDAREA ELECTROLiTiCa Al doilea stadiu de reducere a oxigenului este trecerea de la НгО? la H2O Stadiul lent al acestei faze de reducere este aditia unui electron la molecula H2O2; ca si in prima faza, ionii H+ nu participa la acest proces, ceea ce se poate deduce si prin faptul ca potentialul de reducere nu depinde de pH-ul solutiei Aditia electronului este insotita de scindarea probabila a moleculei: H2O2 + e OH • + OH- (32) Prin marirea pH-ului solutiei se produce o scadere a concentratiei moleculelor nedisociate si ca urmare are loc o deplasare a potentialului de reducere spre valori mai negative Cu alti electrozi, reactia de reducere a oxigenului molecular la catod poate urma o alta cale; astfel, Frumkin si colaboratorii sai arata ca pe catodul de carbune stadiile de reducere sint 02->20ajs (33)' OadS + 2H+4-fe->H2O in acest caz, produsul intermediar este atomul de oxigen adsorbit Reducerea acidului oxalic Acizii bibazici ca, de exemplu, acidul oxalic, se reduc in trepte, insa numai o singura grupa carboxil este redusa; se lucreaza in solutie sulfurica cu catozi de plumb, de mercur sau de carbune, la o temperatura sub 15°C, obtinindu-se acid glioxalic Reducerea mai departe in aceleasi conditii se produce extrem de lent; la temperatura de 40—50°C reducerea are insa foarte repede loc pina la acid glicolic si chiar acid tartric, conform schemei COOH CHO CHOH CH (OH" COOH 1 COOH COOH COOH CH (OH) COOH Acid Acid Acid Acid oxalic glioxalic glicolic Acidul glicolic se poate obtine cu randamente mari folosind catozi de plumb in forma de retea, cu diafragma, la temperatura de 50°C si inlocuind acidul sulfuric cu acid clorhidric Se pot obtine astfel randamente de curent si de substanta de peste 80% Pentru a obtine 1 kg acid glicolic se consuma 1,8 kg acid oxalic si 15 kWh, la o tensiune la borne de 5 V Acidul oxalic se introduce treptat in solutie Cercetari recente asupra cineticii procesului de reducere, privind in special primul stadiu de reducere, au fost efecuate de izgarisev-Ariamova folosind un catod de plumb amalgamat, si de Floria-n o vi ci (1951) folosind un catod picator de mercur Studiul variatiei potentialului de reducere in functie de concentratia componentelor si de densitatea de curent arata ca acest potential variaza liniar cu logaritmul densitatii de curent in intervalul pH = 1,5 — 4, daca valoarea coeficientului unghiular al curbei de polarizare de dlnf este cuprins intre 0,09 si 0,1 V Practic, fenomenul apare complicat; daca insa drept concentratie a acidului oxalic nu se considera concentratia totala, ci concentratia mo REDUCEREA ELECTROLiTiCA 479 leculelor nedisociate in functie de pH, se obtine o valoare constanta de 0,1 V Rezultatele masuratorilor pot fi deci exprimate si in acest caz prin relatia de tipul general: aeF   = 7( [H2C O4] e R1, (34) unde К si a sint constante (a = 0,6), Dependenta cinetica intre intensitatea curentului si concentratia moleculelor nedisociate in intervalul pH = 1,5 — 4 poate fi explicata in ipoteza ca stadiul lent al reducerii, determinant de viteza, este adi-tia electronului la molecula nedisociata de acid oxalic ionii H+ se aditioneaza ulterior, impreuna cu al doilea electron, la ionul negativ de acid oxalic, formind acidul glioxalic; stadiile reducerii vor fi deci COOH  соон - СО СО СНО i +s-> i +H+-> i + H2O; i +H++s-> i COOH   COOH  COOH COOH COOH Faptul ca moleculele nedisociate de acid oxalic sint reduse mai usor pe catodul de mercur decit anionii acidului oxalic este in concordanta deplina cu faptul cunoscut ca anionii se reduc greu pe suprafata unui electrod incarcat cu sarcini de acelasi fel Anionii de acid oxalic care apar in primul stadiu al reducerii se pot dimeriza, iar prin reduceri mai departe pot forma acid succinic Reducerea nitro-derivatilor aromatici Nitro-derivatii aromatici de tipul R—NO2 pot da prin reducere electrolitica numerosi produsi de reducere, fie prin reducerea directa in trepte, fie prin reactii secundare Astfel se pot obtine: Nitrozo-derivati RNO fi-Aril-hidroxilamine RNHOH care dau prin transformari 1,4-ami- no-fenol Azoxi-deriv ati RN = N — R: i O Azo-deiivati RN = NR si hidrazo-derivati RNH—HNR, precum si produsii lor de transformare, benzidinele H2NR — RNH2 Amine RNH2 Studiul cinetic al reducerii nitro-derivatilor aromatici este dificil datorita complexitatii fenomenelor care au loc in reactie; din aceasta cauza masuratorile diferitilor autori nu sint concordante Studiul reducerii pe catod de mercur arata ca variatia potentialului de reducere in functie de intensitatea curentului este asemanatoare si de acelasi tip cu a multor reactii electrochimice, adica valoarea coeficientului unghiular al curbei de dlnf este apropiata de 2 7 480 REDUCEREA si OXiDAREA ELECTROLiTiCA Concentratia ionilor H4" in solutie influenteaza mult valoarea potentialului de reducere; cind pH-ul creste cu o unitate (pentru o anumita densitate de curent), potentialul de reducere devine mai negativ cu aproximativ 60 mV, O influenta importanta asupra potentialului de reducere o are si concentratia nitro-benzenului Dupa cercetari mai vechi variatia vitezei de reducere in functie de concentratie corespunde cu marimea constanta de dln [nitro-benzen], egala cu   Cercetarile mai noi ale lui L i A n t r o p o v si A T V a g r a-mian (1951) arata ca variatia potentialului in functie de concentratia nitro-benzenului este mai complexa si este reprezentata printr-o ecuatie cinetica de forma e = a — in   + -y— in [H4 ] + -in p + К [nitro-benzen] Pj (35) Caracterul complex al acestei ecuatii se datoreste capacitatii de adsorbtie a nitro-derivatilor pe catodul de mercur Adsorbtia este relativ puternica si, in consecinta, prin incarcarea vizibila a suprafetei cu molecule adsorbite de nitro-derivati, ecuatia lui Antropov poate fi interpretata pe baza ipotezei ca stadiul lent al reducerii este reactia dintre molecula de nitro-benzen adsorbita, electron si ionul H" Pe electrodul de platina se obtine o valoare mai mica a coeficientului unghiular al curbei de polarizare, valoare egala cu aproximativ -y— ; dupa Antropov, acest fenomen se explica prin faptul ca molecula de nitro-benzen este redusa chiar de atomii de hidrogen adsorbiti la suprafata electrodului Cinetica reducerii substantelor organice in literatura electrochimica mai veche se considera ca in reducerea electrolitica a substantelor organice fiecare stadiu electrochimie, legat de schimbarea numarului de sarcini electrice, se desfasoara rapid si este reversibil Numeroase cercetari mai recente, dintre care unele au fost mentionate si in acest capitol, arata ca viteza reactiilor electrochimice, care au loc la reducerea substantelor organice, poate fi limitata de stadiul pur electrochimie al reactiei dintre electroni si moleculele substantei depo-larizante, la contactul direct cu suprafata catodului Studiul cinetic al acestor reactii dovedeste cu certitudine ca procesul de trecere a electronului la molecula depolarizantului se desfasoara in unele cazuri extrem de lent fata de orice alt stadiu al procesului respectiv Se cunosc pe de alta parte o serie de reactii de reducere in care viteza de reactie este limitata de stadiile chimice si, deci, reactia se desfasoara mai incet decit stadiul electrochimie propriu-zis, de exemplu reducerea unor zaharuri, a formaldehidei etc OXiDAREA ELECTROLiTiCA 481 C OXiDAREA ELECTROLiTiCA Mecanismul reactiilor de oxidare este mult mai putin cunoscut decit al reducerilor catodice, deoarece oxidarea unei substante la anod este insotita aproape intotdeauna de fenomene secundare, dintre care cele mai importante sint dizolvarea anodica si oxidarea suprafetei electrodului Aceste fenomene pot schimba in timpul reactiei starea suprafetei electrodului, influentind legile cinetice ale oxidarii anodice De aceea, multe rezultate privind studiul oxidarii aceleiasi substante sint nerepreductibile, lasind astfel nelamurite uneori numeroase procese care se petrec la anod in timpul oxidarii Oxidarea anodica a unei substante poate consta fie in variatia sarcinilor electrice ale ionilor in solutie, fie in cresterea continutului in oxigen sau, respectiv, micsorarea continutului in hidrogen al unei substante Oxidari cu variatia sarcinii electrice (reversibile) Aceste procese au loc, in general, cu o viteza foarte mare, ceea ce face sa apara o polarizare de concentratie la anod Curba potentialului urca aproximativ drept, insa mai putin regulat decit in cazul dizolvarii anodice, deoarece, ca si in cazul reducerii, potentialul este influentat de procesele de difuziune Oxidarile cationilor urmate de o crestere a sarcinii pozitive, de forma Me"+-> Me^+^+H-ws, (36) decurg de cele mai multe ori complet, daca se folosesc anozi inatacabili Procesul este vizibil numai in cazul cind ionul de valenta ridicata nu da un potential de oxidare mai pozitiv decit al descarcarii oxigenului in caz contrar, acesti ioni se pot substitui cu ioni OH^ ai apei, producind la anod o dezvoltare de oxigen, asa cum se intimpla in cazul ionului Co8+: 2Co8+ 4- 2OH -> 2Co2+ + O 4- H2O Viteza acestei reactii de ordinul intii (1X — = К [Co3+] [OH-] (37) este cu atit mai mica, cu cit concentratia ionilor OH-" este mai mica Oxidarile anionilor (cu scaderea sarcinii negative), ca de exemplu 2MnQ2  -► 2MnO  + 2e [Fe(CN)el4 >[Fe(CN)e]’-4-8, rt [0x1 al caror potential de echilibru este dat de relatia e =—^-ln K—— , se produc cu o viteza atit de mare, indiferent de natura electrodului, incit nu are loc decit o polarizare de concentratie la electrod Nu toate oxidarile cu variatia sarcinii decurg complet reversibil; in special oxidarile care conduc la o polimerizare ionica, cum ar fi de 31 — Electrochimie — Principii Teoretice 482 REDUCEREA si OXiDAREA ELECTROLiTiCA exemplu formarea persulfatilor din sulfati etc , decurg cu un caracter lent foarte pronuntat si de aceea sint considerate ca necomplet reversibile Acest tip de oxidari formeaza o grupa deosebita de oxidari anodice, numita oxidare prin polimerizare Oxidarile prin polimerizare se produc cind doi anioni identici, in-tilnindu-se in acelasi punct al anodului, se unesc pentru a da nastere unui singur ion Exemplul cel mai caracteristic al acestui tip de reactie este oxidarea anodica, la temperatura joasa, a unei solutii de acid sulfuric sau de bisulfat cu formare de acid persulfuric sau de persulfat Se admite in general ca ionul HSO4 se descarca si apoi se dimeri-zeaza: HSG7 -► HSO4 4- s 2HSO, -► H2S2O8 Deoarece s-a aratat ca persulfatii se pot forma si prin oxidarea chimica a unui sulfat acid cu fluor gazos, unii cercetatori considera ca este posibil ca persulfatul sa se formeze la anod prin oxidarea chimica cu oxigenul produs la anod Tipuri de oxidari asemanatoare sint transformarea carbonatilor in percarbonati, a tiosulfatilor in tetrationati, a boratilor in perborati etc Oxidari cu cresterea continutului in oxigen (ireversibile) Din aceasta grupa face parte oxidarea cationilor la anioni care contin oxigen (de exemplu Cr3+ la СгОд-, Mn2+ la MnOt- etc ) sau a anionilor cu un continut mai scazut in oxigen, la anioni cu un continut mai bogat in oxigen (de exemplu N07 la NO^-, SO^- la SO*- etc ), oxidarea sarurilor alcaline ale acizilor alifatici si, in sfirsit, oxidarea combinatiilor neionizate, de obicei substante organice in general, aceste oxidari electrolitice decurg mult mai lent, ceea ce dovedeste ca substantele respective sint depolarizanti anodici mai putin activi Curbele potentialului anodic in functie de curent nu cresc in linie dreapta, ci prezinta o mare raza de curbura; datorita acestui fapt se pot atinge usor potentiale anodice foarte ridicate, astfel incit se poate ajunge la degajare de oxigen molecular Deoarece oxigenul, ca si hidrogenul, poate da supratensiuni ridicate pe anumite metale, puterea de oxidare a oxigenului dezvoltat la anod poate sa fie mult marita prin folosirea ca anod a unui metal corespunzator; in felul acesta pot deveni posibile oxidari care nu pot fi obtinute pe cale chimica Procesul oxidarii anodice este functie deci de toti factorii care pot influenta potentialul de descarcare al oxigenului, adica concentratia ionilor OH-1 in solutie, natura materialului care formeaza anodul si starea suprafetei sale, temperatura, durata electrolizei, densitatea de curent si natura electrolitului, cum si eventualele substante straine care se gasesc in solutie Descarcarea anodica a oxigenului Una din cele mai importante reactii anodice, descarcarea oxigenului, a fost studiata atit in mediu acid, cit si in mediu alcalin, folosind in ambele cazuri electrozi neatacabili OXiDAREA ELECTROLiTiCA 483 Fenomenele de polarizare observate la anod la descarcarea oxigenului depind in mare masura de prelucrarea preliminara a suprafetei electrodului, obtinuta printr-o prealabila polarizare fie catodica, fie anodica Toate fenomenele observate duc la concluzia ca descarcarea oxigenului nu se face pe suprafata metalului curat, ci pe suprafata acestuia acoperita intr-o masura mai mare sau mai mica cu oxizi (v supratensiunea oxigenului, pag 370) in afara de aceasta, existenta atomilor de oxigen, chiar in cantitati neinsemnate, poate modifica mecanismul si uneori directia reactiilor ce au loc la electrod interpretarea teoretica a descarcarii anodice a oxigenului trebuie deci studiata in functie atit de natura suprafetei electrodului, cit si a stratului de oxizi formati Reactia de descarcare a oxigenului la anod, cunoscuta mai de mult sub denumire de teoria oxidica, admite ca acest proces are loc in doua stadii: in primul stadiu atomii de oxigen formati prin descarcarea ionilor OH-1 actioneaza asupra atomilor metalului formind un oxid superior; in al doilea stadiu oxidul superior se scindeaza cu formarea unui oxid inferior si a oxigenului molecular Se admite ca oxizii formati pot fi sau compusi cu compozitie determinata, posedind proprietatile unei faze independente, sau straturi adsorbite avind grade de saturare diferite in forma sa initiala, teoria oxidica considera ca stadiul lent al procesului care duce la aparitia supratensiunii este stadiul al doilea, de scindare a oxidului metalic Cercetarile mai recente, in special ale cercetatorilor sovietici, considera ca stadiul lent al procesului este stadiul de descarcare a ionilor OH- cu formarea oxidului superior (L M Volcikova si А i Krasilscikov 1949) Acest mecanism a fost confirmat mai tirziu de T i Zalkind si В V Ersler (1951), in urma studiului descarcarii oxigenului pe electrodul de platina; s-a stabilit ca viteza de depunere electrochimica a atomilor de oxigen nu numai ca se poate masura, dar este relativ mica in comparatie cu a altor atomi, de exemplu a atomilor de hidrogen in faza actuala a cercetarilor este, totusi, greu sa se dea o interpretare unica a cineticii descarcarii oxigenului, deoarece din determinarile experimentale rezulta ca vitezele celor doua stadii se schimba in functie de valoarea potentialului de electrod si de conditiile experientei ipoteza cea mai exacta este, dupa L Elin (1951), ca la densitati mici de curent si la potentiale pozitive nu prea mari viteza de reactie este determinata de viteza de scindare a oxidului superior (ca stadiu lent), iar la densitati de curent ridicate si la potentiale mai pozitive, descarcarea ionilor OH- determina viteza procesului influenta ionilor OH asupra oxidarii electrolitice Conform expresiei potentialului de electrod 31* 484 REDUCEREA si OXiDAREA ELECTROLiTiCA valoarea potentialului electrodului de oxigen va fi cu atit mai mica, cu cit activitatea ionilor OH- in solutie este mai mare in solutii alcaline potentialul electrodului de oxigen va fi deci intotdeauna mai mic decit in mediu acid Din aceasta cauza oxidarea unui compus care este un slab depolarizant anodic se poate realiza mai usor in mediu acid decit in mediu alcalin Trebuie observat ca in cazul unui electrolit neutru, acesta, prin electroliza, devine acid in spatiul anodic, daca prin procesul de oxidare nu rezulta ioni OH-1 O importanta deosebita o prezinta alegerea mediului la oxidarea substantelor organice: substantele puternic disociate, la care oxidarea priveste anionul organic, pot fi oxidate usor in mediu alcalin, in timp ce substantele nedisociate, la care oxidarea priveste molecula nedisociata, se oxideaza de preferinta in mediu acid influenta naturii anodului asupra oxidarii Datorita dizolvarii anodice, metalele care pot fi utilizate ca anozi sint putin numeroase: astfel, in mediu acid se pot utiliza aurul si mai ales platina, iar in mediu alcalin, fierul si nichelul in unele cazuri se pot utiliza si electrozi cu superoxizi: astfel, in mediu acid (sulfuric) se pot folosi anozi de per-oxid de plumb, iar in mediu alcalin, anozi de oxid de nichel (iii) S-a propus, de asemenea, ca anod si superoxidul de mangan, dar se pare ca acest electrod nu a gasit pina acum aplicatii practice Se poate obtine un electrod cu superoxid utilizind un anod de platina si adaugind in solutia anodica o cantitate mica de sare metalica: aceasta, prin electroliza, poate depune pe anod superoxidul respectiv (de exemplu de plumb) influenta materialului din care este format electrodul se poate manifesta favorabil asupra reactiei de oxidare, fie prin supratensiunea ridicata pe care o poate da, fie prin efect catalitic; ambii factori pot influenta simultan oxidarea Platina si aurul dau o supratensiune foarte ridicata, in timp ce fierul si nichelul produc o supratensiune neinsemnata la descarcarea oxigenului influenta catalitica a metalului anodic asupra vitezei de oxidare apare la procesele de oxidare fara degajare de oxigen, care influenteaza puternic potentialul de electrod La oxidarea compusilor puternic depolarizanti, unde actiunea catalitica sau supratensiunea nu au un rol hotaritor, se va folosi pentru anod un material cit mai putin costisitor; in special, inlocuirea platinei a fost o preocupare permanenta a cercetatorilor, desi inlocuirea sa in multe cazuri (in special la obtinerea persarurilor) nu a dus la randamente de curent prea ridicate incercarile de a inlocui platina cu anozi de wolfram, molibden sau de tantal nu au reusit, deoarece aceste metale se corodeaza si, in acelasi timp, au o actiune de supapa electrolitica Daca la oxidare se produce simultan o dezvoltare de oxigen, atunci metalul din care este format anodul are un rol deosebit, deoarece determina potentialul de descarcare al oxigenului Substantele care se oxideaza usor sau care nu se descompun la un potential ridicat OXiDAREA ELECTROLiTiCa 485 pot fi oxidate cu un anod de platina sau de aur, cu care se obtine o supratensiune ridicata pentru oxigen; cind substanta care se oxideaza se descompune la un potential ridicat, se vor prefera electrozi de fier sau nichel, care dau supratensiuni mici, chiar daca aceasta substanta este un depolarizant anodic mai slab Numeroase exemple pot arata influenta directa a naturii anodului asupra randamentului de curent Astfel, oxidarea acidului oxalic la bioxid de carbon si apa este mai energica cu un electrod de platina platinata decit cu un electrod de platina lustruita Oxidarea acidului iodic la acid periodic este neglijabila cu un anod de platina si este completa cu un anod de plumb peroxidat, datorita actiunii catalitice a acestuia; la o densitate de curent de 1—2 A dm2, dupa o ora de electroliza, randamentul este de 1% cu anodul de platina si 100% cu anodul de plumb peroxidat in tabela 65 se dau citeva cifre care arata influenta materialului anodic asupra randamentului de curent la oxidarea unor compusi organici si neorganici Tabela 65 influenta materialului anodic asupra randamentului de curent la oxidarea electrolitica Natura NaHCOs (1 n) KOH (2 n) D[ = 3,3 A dm" K2C3O4 (2 n) KOH (1 n)  >t = 3,3 A dm" KNO , (1 n) KOH (1 n) = 2 A dm" anodului Randamentul de curent i)c 7o Tensnmea Randamentul de curent n % Tensiunea V Randamentul de curent % Tensiunea Platina lustruita iridiu Paladiu Nichel Fier 96 86 97 45 18 2 8 —2,9 2,6 —2,8 1 9 —2,1 1,97—2,07 1,99—2,15 89 98 88 0 0 3,1 —3,15 2,62—2,64 2,3 —2,5 2,2 108 97 96 4 4 2,53—2,61 2 6 —2,69 2,3 —2,34 2 2 —2,24 2 3 —2,39 influenta temperaturii si a timpului de electroliza asupra oxidarii 1 influenta temperaturii Adeseori, ridicarea temperaturii aduce o scadere a vitezei de oxidare, datorita influentei pe care temperatura o are asupra curbei potentialului in functie de densitatea de curent in acest caz, este evident ca concentratia depolarizantului anodic, care poate fi oxidat fara a produce o degajare de oxigen, va fi foarte mica in numeroase cazuri insa, influenta temperaturii se poate manifesta si prin cresteri de randament Actiunea temperaturii este extrem de complexa si nu este posibil sa se prevada cu certitudine sensul in care va putea influenta reactia de oxidare anodica; lamuriri precise nu se obtin decit pe cale experimentala 2 influenta timpului La reducerea electrolitica acest factor nu a fost luat in considerare, pentru ca nu modifica nici cinetica reactiei si nici randamentul de curent La oxidarea anodica durata electrolizei 486 REDUCEREA si OXiDAREA ELECTROLiTiCa este insa de o mare importanta Potentialul anodului creste, in general, in cursul electrolizei si prin urmare activitatea sa se mareste in timp, dupa cum s-a putut verifica in numeroase cazuri Daca substanta care se oxideaza este susceptibila sa se descompuna la potentiale anodice ridicate, randamentul de curent va scadea cu durata electrolizei; acesta este cazul oxidarii anodice a numeroase substante organice influenta densitatii de curent asupra oxidarii Ca si temperatura, influenta densitatii de curent poate sa fie foarte complexa in general, cind substanta care se oxideaza este un bun depolari-zant anodic, deci cind oxidarea se face fara degajare de oxigen, randamentul de curent scade cu cresterea densitatii curentului; astfel, de exemplu, la oxidarea acidului oxalic, care are loc cu un randament teoretic pentru o densitate de curent de 0,83 A dm2, randamentul de curent scade la 10% cind densitatea de curent creste de patru ori; de asemenea, oxidarea alcoolului etilic la aldehida are loc cu un randament de 98% pentru densitati cuprinse intre 3 si 10 A dm2 si de 73% pentru 48 A dm2 in acelasi fel se comporta oxidarea iodatului de potasiu la periodat, cum si numeroase alte tipuri de oxidari Cind substanta care se oxideaza nu este un bun depolarizant anodic si oxidarea are loc cu degajare de oxigen, procesul necesita un potential anodic mai ridicat si deci o densitate de curent mai ridicata; in acest caz, randamentul de curent creste cu densitatea de curent si poate trece printr-un maxim Totusi, cind oxidarea cu descarcare de oxigen se face cu un anod la care ridicarea densitatii de curent aduce o crestere foarte mica a potentialului anodic, cum este de exemplu cazul electrozilor de fier, cresterea densitatii de curent coboara randamentul influenta electrolitului si a substantelor straine asupra oxidarii Foarte multi ioni prezenti in solutie pot avea o actiune catalitica sau inhibitorie asupra vitezei de oxidare Cresteri mari de randament se obtin prin adaugare la electrolit a unor saruri metalice cu mai multe trepte de oxidare, care in cantitati foarte mici au o actiune catalitica foarte puternica, in special la oxidarea substantelor organice insolubile si, in acelasi timp, greu oxidabile; astfel sint, de exemplu, sarurile cerice, manganatii, vanadatii, cromatii etc Mecanismul de actiune a acestor agenti catalitici se bazeaza pe o serie continua de oxidari si reduceri Ei oxideaza substantele organice cu care vin in contact pe o suprafata mare, prin agitare puternica si emulsionare; reducindu-se insa, se reoxideaza imediat la anod si pot actiona din nou ca oxidanti, procesul continuind mai departe in acest mod, o mare parte din oxigenul anodic, care s-ar fi pierdut, in special in cazul cind compusul care se oxideaza este un rau depolarizant, se foloseste in oxidare Acesti catalizatori sint deci, de fapt, purtatori de oxigen La utilizarea lor nu mai este necesar ca potentialul anodic sa fie mai ridicat decit potentialul redox al sistemului respectiv, adica in cazul sarurilor cerice se poate lucra cu un potential anodic eA^ 1,48 V, care este potentialul normal al sistemului Ce4t Ce3+ OXiDAREA ELECTROLiTiCA 487 Prezenta ionilor F", precum si a celorlalti ioni de halogeni, are o actiune catalitica favorabila asupra randamentului de oxidare; de asemenea, prezenta ionilor SO4 , C1O4 etc coboara potentialul anodic necesar pentru degajarea oxigenului in sfirsit, trebuie amintita si influenta mediului dizolvant si a adaosurilor de alti dizolvanti, ca alcool etc ; aceasta influenta se bazeaza evident pe concentratia ionilor OH- care pot fi prezenti in solutie si care pot sa influenteze potentialul anodic in afara de aceasta, in unele cazuri influenta solventului poate fi de natura pur catalitica La oxidarea compusilor organici cu molecula mare, este deseori necesar ca oxidarea sa nu fie prea energica, deoarece poate aparea o oxidare prea inaintata, care duce la descompunerea produsilor formati; in aceste cazuri potentialul anodic nu trebuie sa aiba o valoare prea ridicata Se poate opri potentialul la o valoare medie, care sa duca la formarea compusilor intermediari, prin utilizarea unui curent ondulat (v cap XiX) Oxidarea compusilor anorganici in marea majoritate a cazurilor, procesele de oxidare a substantelor anorganice fac parte din grupa oxi-darilor reversibile sau a oxidarilor prin polimerizare Spre deosebire de reducere, oxidarea electrolitica a compusilor anorganici prezinta un deosebit interes practic, pentru ca permite sa se obtina multi compusi anorganici prin metode mai simple si mai economice decit cele chimice Astfel se pot oxida usor si cu randamente mari cationii metalici de la o treapta de valenta inferioara la o treapta superioara, anionii anorganici ca de exemplu SOi- la persulfati cu formare de apa oxigenata, COi— la СгОІ-, MnOi- la MnO4, CiO- la CiO" C1O3 la C1O7 [Fe(CN)e]4- la [Fe(CN)e]?-‘ etc Aceste probleme se gasesc descrise pe larg in toate tratatele de tehnologie electrochimica Oxidarea compusilor organici Compusii organici sint in general neelectroliti si in foarte multe cazuri ei sint insolubili sau greu solubili in apa in aceste conditii oxidarea anodica este posibila numai emulsionind puternic compusul organic cu un electrolit care serveste in acelasi timp drept conducator de curent si sursa de oxigen Substantele din aceasta categorie sint depolarizanti slabi, iar oxidarea decurge foarte lent si nu corespunde unui echilibru; oxidarile de acest tip sint deci ireversibile in multe cazuri apar reactii intermediare complicate, in special formare de peroxizi labili Natura materialului anodic, ca si natura electrolitului, influenteaza in foarte mare masura viteza de reactie si intregul proces de oxidare Anozii de platina, de plumb si de cupru dau randamentele cele mai bune la oxidare; electrozii de grafit sau de carbune actioneaza mai putin energic, insa si aici, ca si la electrozii metalici, se poate ajunge usor pina la descompunerea completa a substantei organice la CO2 si H2O Sub actiunea oxigenului anodic electrozii de carbune si de grafit mai pot da in solutii acid melitic 488 REDUCEREA si OXiDAREA ELECTROLiTiCA La oxidarea substantelor organice trebuie deci sa se limiteze efectul de oxidare, pentru a nu se ajunge la distrugerea completa a substantei respective; in acest scop compusul organic care se oxideaza trebuie sa fie in concentratie mare, iar temperatura de lucru va fi in general joasa, utilizindu-se in mare masura si purtatori de oxigen Purtatorii de oxigen (sarurile cerice, manganatii, cromatii etc ) regleaza transportul oxigenului anodic, fac ca procesul de oxidare sa decurga mai lent si mentin potentialul anodic, asa cum s-a aratat, in limite determinate Folosind ca purtator de oxigen sulfatul ceric, Atanasiu a reusit sa oxideze, la presiune atmosferica, parafina cu randamente mari de substanta si de curent1) Oxidarea compusilor alifatici ionizati in anul 1849 Kolbe, cautind sa izoleze radicalul metil prin electroliza unei solutii apoase de acetat de potasiu, folosind un anod de platina, a obtinut etan si bioxid de carbon, conform reactiei probabile 2CH3COOK + O + H2O = C2H6 + 2CO2 + 2KOH sau 2CH3COO- -► CH3—CH3 + 2CO2 4- 2 e Cu un anod de platina platinata se' formeaza aproape numai bioxid de carbon Dupa Kolbe, etanul se formeaza prin oxidarea anodica a acetatu-lui; dupa alti autori, ionul acetat se descarca, apoi doi radicali acetat se unesc pentru a da etan si bioxid de carbon; in anul 1916 F i c ht e r a reluat aceasta problema, fara a ajunge insa la o concluzie definitiva asupra naturii chimice sau electrochimice a acestor oxidari anodice Dovada esentiala a descarcarii anionilor consta in faptul ca degajarea de gaz incepe totdeauna la un potential anodic definit si ca sinteza lui Kolbe poate avea loc si in medii neapoase, in care reactiile directe de oxidare sint considerate imposibile Potentialul anodic definit corespunde, probabil, descarcarii ionilor OH  si degajarii de oxigen; in afara de aceasta nu este inca stabilit ca la anod, in solutii neapoase, nu poate avea loc o oxidare chimica Pe linga reactia principala de oxidare se mai poate forma acetona’ 2 CH3C00- -> CH3-CO-CH3 4- C02 + 1J2 O2 + 2 s Daca concentratia in ioni OH- a spatiului anodic creste, se formeaza, in special, alcoolul metilic: CH3COO  -f- OH- -> CH3OH + CO2 4- 2   ionii OH  se pot descarca si ei la anod cu formare de oxigen: 2 OH-  * O4-H,O-|-2s ’) Bull Chim , Soc Roum Sc , XXXi, 1928; Berichte chem Ges , 64, 1931, p 252—260 OXiDAREA ELECTROLiTiCA 4gg si deci alcoolul metilic poate fi oxidat mai departe la aldehida formica si oxid de carbon: CH3OH + o = hcho + H2O hcho + o = со + н2о Cresterea concentratiei electrolitului si a densitatii de curent favorizeaza reactia principala; cresterea temperaturii micsoreaza randamentul in etan si alcool metilic si mareste degajarea de oxigen Prezenta ionilor OH- reduce aproape complet formarea etanului Sinteza Kolbe este cu totul generala; ea poate fi aplicata tuturor sarurilor alcaline ale acizilor grasi superiori in general, aceste transformari sint extrem de complexe Numeroase cercetari foarte complete au format obiectul amanuntit al acestor procese de oxidare anodica CAPiTOLUL XViii ELECTROLiZA SaRURiLOR TOPiTE A MiGRAtiA iONiLOR si CONDUCTiBiLiTATEA iN TOPiTURi Electroliza sarurilor topite nu se deosebeste fundamental de electroliza solutiilor apoase Deoarece sarea topita reprezinta un sistem mai simplu decit solutia apoasa, intrucit lipsesc ionii solventului, ar fi normal ca acest fel de electroliza sa intimpine mult mai putine dificultati Practic insa, din cauza temperaturii ridicate la care se lucreaza apar o serie de complicatii, si anume: posibilitatea de reactie intre componente si produsii separati la electrozi, aparitia curentilor de con-vectie in sarea topita, solubilitatea in topitura a metalelor separate la catod etc , complicatii care arata ca procesele in topitura si la electrozi se deosebesc de electroliza solutiilor apoase si, partial, de a celor ne-apoase Datorita reactiilor secundare enumerate mai sus, in numeroase cazuri legea lui Faraday nu se verifica "aparent", iar randamentele de curent sint mai mult sau mai putin departate de valorile teoretice Principala cauza a erorilor se datoreste faptului ca metalul se separa la catod ca o "ceata metalica" foarte fina, care partial se poate dizolva in sarea topita la temperaturi inalte, iar partial difuzeaza in masa topita unde, intrind in reactie cu gazul degajat la anod, reface in parte electrolitul; aceste procese, mai mult sau mai putin intense, in functie de conditiile de lucru, produc scaderi importante ale randamentului de -curent Cercetari experimentale sistematice la electroliza clorurii de plumb au aratat ca randamentul de curent scade cu cresterea temperaturii, cu densitatea de curent si cu micsorarea distantei intre electrozi, deoarece acesti factori favorizeaza solubilitatea metalului in sarea topita si difuziunea cetei metalice spre anod La temperatura de fierbere a metalului (950°C) si la o anumita densitate de curent, ca efect final nu se mai separa de loc plumbul Luindu-se o serie de precautii si lucrindu-se la temperatura de 520°C s-a obtinut la catod plumb cu un randament de 99,98%, ceea ce confirma valabilitatea legii lui Faraday la electroliza topiturilor De altfel, numeroase alte incercari de electroliza a sarurilor topite au putut verifica generalitatea acestei legi Desi s-au facut un numar foarte mare de cercetari in domeniul electrolizei sarurilor topite, se poate spune totusi ca procesele electrochimice ale sarurilor topite sint mult mai putin lamurite decit procesele  electrochimice ale solutiilor de electroliti MiGRAtiA iONiLOR si CONDUCTiBiLiTATEA iN TOPiTURi 49! Migratia ionilor in topituri si in substante cristalizate Cercetarile si observatiile efectuate asupra migratiei ionilor si a numerelor de transport se bazeaza in marea majoritate pe determinari experimentale Astfel, prin electroliza amidurii de sodiu sau de potasiu se separa la catod metalul alcalin, in timp ce la anod are loc procesul 6NH^ 5* 4NH3 + N2+6 e ceea ce face sa se admita o disociere dupa schema NaNHa^Na+ + NHt" La electroliza hidrurii de litiu se separa la catod litiu, iar la anod, hidrogen, acesta jucind deci rolul unui halogen; se poate admite deci schema de disociere LiHi*Li+ +H- Un fenomen analog se observa la electroliza hidrurii de calciu intr-un eutectic topit de clorura de calciu si de clorura de litiu, unde la anod are loc descarcarea cantitativa a hidrogenului, conform legii lui Faraday, ceea ce face sa se admita schema de disociere CaH2^Ca2+ +2H- Cercetarile experimentale au aratat, de asemenea, ca la trecerea curentului metalele pure si aliajele metalice in stare topita nu se comporta ca conductori electronici, desi aceasta este o proprietate specifica a metalelor in stare solida Daca un aliaj metalic este folosit ca conductor electronic, se dovedeste experimental ca sub actiunea cimpului electric electronii se indreapta spre anod, in timp ce ionii metalici se deplaseaza spre catod; si aici poate aparea o diferenta de concentratie la electrozi, insa in masura mult mai mica decit la electroliza solutiilor de electroliti Metalul din aliaj care se ionizeaza mai usor conform schemei Me Me+ + s transporta curentul de preferinta, in timp ce electronii migreaza spre anod; metalul transportat mareste concentratia in jurul catodului Al doilea component al aliajului se deplaseaza prin difuziune numai cit este necesar sa egalizeze diferenta de concentratie Seria de mai jos, stabilita de К r eman, Anod i Bi—Sb—Hg—Pb—Sn—Zn—Cd—Cu—Ag—Al—Na—К | Catod arata ca daca se aliaza doua metale din aceasta serie, sub actiunea unei caderi de tensiune metalul din dreapta va fi transportat catre catod Rezultate foarte importante s-au obtinut la studiul transportului de curent prin substantele cristalizate Astfel sticla, care este considerata ca o solutie subracita, conduce curentul in stare solida ca un conductor electrolitic; punind o bara de sticla de sodiu in contact, prin cele doua capete, cu doi electrozi de mercur, Le Blanc a obtinut la catod, prin 492 ELECTROLiZA SaRURiLOR TOPiTE electroliza sub actiunea unui curent electric continuu, 4 5 din cantitatea de sodiu din sticla Metalul care se separa se depune in jurul catodului sub forma de fire, formind punti metalice care intrerup electroliza Pentru a evita acest inconvenient, Tubandt a intrebuintat pentru cercetare un cilindru obtinut prin presarea pulberii de sare care se cerceteaza Deoarece a observat ca un cilindru format din pulbere de iodura de argint a nu formeaza suprafete metalice, a folosit aceasta substanta ca tampon de legatura inaintea catodului; astfel, de exemplu, la determinarea transportului de curent a format sistemul Anod Argint | Bromura de argint — iodura de arginta | Catod Platina Pulberile se introduc intr-un tub de sticla, se preseaza si se asaza intre cei doi electrozi S-a stabilit astfel ca argintul se dizolva cantitativ la anod si se depune la catod; dupa electroliza, greutatea cilindrilor a ramas constanta, ceea ce arata ca numai ionul Ag+ transporta curentul prin electroliza, deci nA6+ = 1 in tabela 66 se dau numerele de transport, dupa Tubandt, ale citorva saruri simple si saruri duble Tabela 66 Numerele de transport in topituri Sarea Temperatura °C nc na Sarea Temperatura "c na Clorura Clorura de argint 200—350 1,00 de bariu 400—700 1,00 Bromura Bromura de argint 200—300 1,00 de bariu 350—450 1,00 iodura Fluorura de argint a 20 1,00 de plumb 200 1,00 iodura Clorura de argint 3 150—400 1,00 de plumb 200—425 1,00 Sulfura Bromura de argint a Sulfura 180-450 1,00 de plumb 250—365 1,00 de calciu a 220 1,00 KCi—2PbCi2 280 1,00 Br"0,133 iodura de sodiu 500 1,00 PbBr2 — PbFo 250-300 F" 0,867 Clorura de sodiu 400—425 1,00 PbBr2 — 4 PbF2 230 Br" 0,F"1 Se observa deci ca in saruri cristalizate curentul este transportat fie numai de anion, fie numai de cation; avem deci a face cu un curent unipolar La spatul de islanda curentul este transportat numai de anion, in timp ce la cuart ambii ioni transporta curentul S-a stabilit insa ca si sarurile simple pot fi conductori bipolari; astfel clorura de sodiu pina la 425°C este conductor pur cationic, iar peste 500°C devine conductor bipolar, pentru ca ambii ioni iau parte la transportul curentului, cu atit mai mult, cu cit temperatura este mai ridicata De asemenea, conductibilitatea bipolara s-a observat in aceleasi conditii la iodura de plumb MiGRAtiA iONiLOR si CONDUCTiBiLiTATEA iN TOPiTURi 493 in marea lor majoritate, in stare topita, sarurile se comporta ca conductori bipolari Conductibilitatea electrolitilor in stare topita Ca si la solutiile apoase, conductibilitatea sarurilor topite se exprima fie prin conductivitate, fie prin conductivitatea echivalenta (respectiv molara) Conductivitatea T are aceeasi semnificatie ca si la solutiile apoase Conductivitatea molara Aw reprezinta produsul intre conductivitate si volumul molecular al sarii topite Aw = t V Conductivitatea echivalenta A reprezinta produsul dintre conductivitate si volumul corespunzator — al unui echivalent-gram de sare topita, unde z este numarul de valenta al moleculei (1 pentru NaCl; 2 pentru CaCh; 3 pentru АІСІз etc ); deci Dispozitivul experimental pentru determinarea conductivitatii este identic, in principiu, cu cel utilizat la solutiile apoase de electroliti Vasul de conductibilitate trebuie confectionat dintr-un material rezistent la temperaturi inalte (portelan,  cuart etc ), iar electrozii sint din platina lustruita Ca sursa de curent alternativ, in locul bobinei de inductie se foloseste un transformator pendular, care da un minim de sunet mai distinct Celula de rezistenta in care se afla sarea de cercetat se introduce intr-un cuptor electric pina ia temperatura respectiva, dupa care se face masuratoarea in modul aratat in cap Vi in figura 167 se arata variatia conductivitatii cu temperatura a citorva cloruri si a metafosfatului de sodiu Daca se compara aceste valori cu acelea ale solutiilor apoase la temperatura camerei, se gaseste ca, in general, sint mult mai ridicate in general, conductivitatea creste cu temperatura; au fost Fig 167 Variatia conductivitatii cu temperatura a citorva cloruri si a metafosfatului de sodiu in stare topita observate insa si scaderi la iodura mercurica, la triclorura si tribro-mura de indiu Clorurile indicate in fig 167, impreuna cu azotatii, carbonatii, sul-fatii, molibdatii si wolframatii metalelor alcaline, se caracterizeaza printr-o conductivitate foarte ridicata in stare topita in afara de aceste substante, se gasesc o serie de cloruri care se caracterizeaza printr-o 494 ELECTROLiZA SaRURiLOR TOPiTE conductivitate extrem de slaba deasupra punctului de topire, conductivitatea lor fiind mai mica decit 1 • iO-5 mho in tabela 67 se dau conductivitatile echivalente ale clorurilor ordonate dupa principalele grupe ale sistemului periodic Numerele de sub formulele clorurilor respective arata conductivitatea echivalenta la punctul de topire La unele dintre ele se da conductivitatea у Linia groasa separa clorurile bune conducatoare de cele cu conductivitatea redusa Se observa ca in fiecare sir conductivitatea scade de la stinga la dreapta, deci cu cresterea valentei intre topitu-rile cu conductivitate mare si intre cele cu conductivitatea minima (izo-lanti) se gasesc o serie de cloruri cu conductivitate mijlocie Tabela 67 Conductivitatile echivalente ale clorurilor HCl 10-  LiCl 166 BeCl3 0,086 BC13 0 CCi4 0 NaCl 133 5 MgCi2 28,8 AiCi, 15 • 10—" SiCl, 0 PCi5 o KCi 103 5 CaCi2 51 9 SeCl3 15 ТІСІ4 0 VC1 0 RbCl 78,2 SrCl2 55,7 YC13 9,5 ZrCi4 NbCl8 7 = 2- iO"7 MoCi3 7= 1,8 • i5-" CsCi 66,7 BaCl2 64,6 LaCl3 29 HfCi4 TaCi5 7 = 3 • 10 7 WC1, 7 = 2 • iO"  ThCi, 16 UC14 7 = 0,34 Clorurile metalelor cu mai multe stari de valenta au conductivitatea echivalenta cu atit mai mare, cu cit este mai mica valenta metalului; citeva exemple se pot vedea in tabela 68 Relatia dintre conductivitatea echivalenta A si valenta Tabela 68 Compusul mho•cm Compusul л mho • cm—1 Compusul A mho • cm Compusul л mho • cm" Hg,Ci, HgCi, in Ci 40 2,5 • iO"3 130 T1Ci3 SnCl2 SnCl4 2,5 • 10-3 21,9 0 inCl2 inCi3 T1C1 29 17 46,5 PbCi2 рьсі; 40,7 2 • 10-  Se observa ca variatia conductivitatii echivalente este functie si de natura metalului; la clorurile indiului, de exemplu, scaderea conductivitatii echivalente este mult mai mica decit la clorurile de staniu si de plumb MiGRAtiA iONiLOR si CONDUCTiBiLiTATEA iN TOPiTURi 495 in general, privitor la conductibilitatea clorurilor se observa urmatoarele: Clorurile bune conducatoare sint greu volatile si au puncte de topire inalte; clorurile neconducatoare sau slab conducatoare au puncte de topire joase si sint usor volatile Aceasta concordanta intre proprietati este atribuita de В i 11 z faptului ca sarurile bune conducatoare sint constituite din retele de ioni, iar cele neconducatoare, din retele de molecule; de aceea, in topiturile bune conducatoare predomina ionii, iar in cele rau conducatoare predomina moleculele Dupa treptele de conductibilitate, Biltz admite ca la unele topituri disociatia este completa ca, de exemplu, la azotati si la halogenurile metalelor alcaline; la alte topituri ca, de exemplu, la clorurile metalelor alcalino-pamintoase, disociatia este partiala; in sfirsit, pot exista si combinatii complet nedisociate chiar in stare topita Se poate admite deci si la topituri trecerea de la legaturi polare la legaturi nepolare Un important criteriu pentru cunoasterea starii ionice a unei topituri este, dupa Klemm, variatia volumului molecular al substantei; astfel pentru cloruri s-a stabilit ca: a) topiturile slab conducatoare (combinatii moleculare) au volume moleculare mai mari decit ale sarurilor bune conducatoare (combinatii ionice); b) topiturile combinatiilor moleculare au o dilatatie termica mare, spre deosebire de topiturile ionice, ale caror dilatatii termice au valori neinsemnate; c) in cadrul sistemului periodic volumul molecular creste, in timp ce conductivitatea scade; d) la topiturile combinatiilor moleculare, volumul molecular creste in general cu greutatea moleculara Exista insa si abateri de la aceste reguli; astfel, de exemplu, ZnCU, CaCh si HgCh au volume moleculare aproape egale, desi ZnCh si HgCh sint combinatii rau conducatoare1) Pentru cunoasterea starii ionice a topiturilor s-au efectuat o serie de determinari cantitative, cu scopul de a determina gradul de disociere al sarii topite; astfel, W al den si colaboratorii sai au cercetat proprietatile a aproximativ 20 de picrati de alchil-amoniu (care sint electroliti tipici in solutii apoase si in stare topita) Deoarece punctul de topire al acestor saruri este coborit, s-a putut determina exact densitatea, viscozitatea si conductivitatea electrica, iar valorile obtinute au fost comparate cu acelea ale solutiilor apoase de picrati Aceasta comparatie arata ca in stare topita picratii bazelor cuaternare de amoniu sint practic complet disociati, cei secundari sint disociati aproximativ 50%, iar cei primari si tertiari sint disociati in proportie de aproximativ 20% Asadar, si la sarurile topite se pot deosebi electroliti tari si electroliti slabi ’) Aceasta anomalie se explica prin deformarea moleculelor in momentul topirii;, prin deformare, anionul si cationul se apropie, forinind o- legatura mai puternica 496 ELECTROLiZA SaRURiLOR TOPiTE Conductibilitatea substantelor cristalizate in stare cristalizata sarurile conduc curentul mult mai rau decit topiturile; acest fenomen nu este insa general, dupa cum se poate vedea din tabela 69, in care se dau conductivitatile citorva substante cristalizate, in unitati de conductibilitate in timp ce electrolitii tipici in stare topita au o mare conductivitate, in stare cristalizata solida aceeasi substanta are o conductivitate slaba sau nula, deoarece fortele electrostatice interionice din retea opun o puternica rezistenta in deplasarea ionului; de aceea, azotatii, clorurile si sulfatii alcalini, azotatul de argint si clorura de plumb, care Tabela 69 Conductivitatea 7 a unor substante cristalizate Compusul Temperatura °c mho•cm Temperatura °C T mho • cm Punctul de topire °c AgNO, 180 3,2 • iO-6 209 2,6 • iO'4 209 KNO, 210 6 • io-7 334 1,8 • iO"4 336 NaNO, 250 5 iO"7 308 3,2 • 10-4 308 AgCl 250 3 io-4 450 0,11 455 3 AgBr 200 2 iO-4 419 0,51 422 9-AgJ 145 3,4 iO-4 —  — 145 a-AgJ 145 1,31 550 2 64 552 a - CuS 402 0,76 602 1,76 602 PbCl2 160 3 • iO-8 480 3 • iO"3 498 KCi 640 5 • 10-6 — — 778 NpCi 540 2 • 10-" — — 800 K2SO4 555 3,1 • iO-  1 068 6 io—" 1 074 Na2SO4 347 2 • iO-6 869 1 • 10-2 884 MgO 870 2 • 10-5 1 500 0,27 — in stare topita sint electroliti tari, au o conductivitate foarte mica pina in apropierea punctului de topire Aceasta stare a lor se atribuie faptului ca la temperatura inalta, datorita agitatiei termice care scoate ionii din starea de repaus, unii din cationi se departeaza la un anumit moment atit de mult de anion, incit apare o puternica deformare a anionului; invelisul electronic al anionului este atras spre cation, astfel ca ionii vecini, fiind supusi unei atractii electrostatice mai slabe, devin mai mobili si pot migra sub actiunea unui cimp electric datorita acestor rariri ale retelei cristaline Masura in care aceasta migrare poate avea loc depinde de numarul de ioni care scapa actiunilor electrostatice, precum si de proprietatile de polarizare ale ionilor retelei Prin urmare, conductivitatea unei sari cristalizate este cu atit mai slaba, cu cit fortele electrostatice care actioneaza intre ionii retelei cristaline sint mai putin compensate prin deformarea ionilor; astfel este cazul la azotatul de argint Pentru sarurile de argint deformarea anionilor creste in seria AgNO3 -> AgCl -> AgBr -> Agi Caracterul heteropolar al retelei este din ce in ce mai slab si conductivitatea in stare solida creste Faptul ca, in aceeasi serie, solubilitatea DESCOMPUNEREA ELECTROLiTiCa A TOPiTORiLOR 497 sarurilor de argint scade in apa, este atribuit de F a j a n s efectelor de deformare Compensarea fortelor rezultante dintre Ag+ si anionii inconjuratori prin efecte de deformare este considerata de Hevesy ca o degenerare a ionilor de argint La ionul de argint fortele electrostatice de retea pot slabi in asa masura, incit cristalul unei sari de argint poate conduce foarte bine curentul electric continuu, cind este legat la o sursa de curent continuu Acest fenomen apare mai clar la iodura de argint a, care prezinta o conductivitate buna mult sub punctul de topire; la552°C, 7 = 2,64 mho; aceasta conductivitate a sarii in stare solida este mai mare chiar decit in stare topita, deoarece la 554cC s-a gasit dupa Tubandt si Lo-r e n z 7 = 2,36 mho De asemenea, la clorura de aluminiu, sare rau conducatoare, conductivitatea sarii topite este mai mica decit a sarii cristalizate solide; mult sub temperatura de topire conductivitatea este de 5 • iO’6 mho, aproximativ egala cu a unui electrolit, iar deasupra punctului de topire este de zece ori mai mica Este posibil ca acest fenomen se datoreste faptului ca la ruperea retelei ionice existente in stare solida, la punctul de topire se formeaza o solutie topita de molecule, datorita aparitiei unor forme complexe, dupa cum s-a aratat mai sus B DESCOMPUNEREA ELECTROLiTiCa A TOPiTORiLOR Descompunerea electrolitica a sarurilor topite si potentialul de electrod in general electroliza sarurilor topite este un fenomen mai complex decit electroliza solutiilor apoase Calitativ, la trecerea curentului electric, sarurile topite se comporta ca si solutiile apoase; ionii au aceeasi polaritate, aceeasi sarcina si valenta ca si in solutiile apoase Cantitativ, legea lui Faraday este valabila cind se iau anumite precautii pentru a impiedica aparitia fenomenelor secundare Relatia generala pentru separarea unui ion in solutii apoase г = ч + е"+ Іпо (2) zF in care e reprezinta tensiunea de polarizare si Ц — supratensiunea, este valabila desigur si pentru electroliza in topituri, insa diferenta consta in faptul ca potentialul standard e°, care corespunde cu potentialul de electrod, si supratensiunea^, care depinde de densitatea de curent folosita, nu au inca valori bine stabilite in electroliza sarurilor topite Singurele valori masurabile sint fortele electromotoare ale asa-numite-lor lanturi de formare de tipul Pb| PbCi, topita | Cl2 (3a) sau Al i Ai2O3 topit i O2 (Pt) (3b) din care nu se pot deduce potentialele de descarcare ale anionului si cationului 32 — Electrochimie — Principii Teoretice 498 ELECTROLiZA SaRURiLOR TOPiTE Р елп a acestor lanturi da lucrul maxim util de formare a sarii din elementele sale, in conditii de presiune si temperatura date Deoarece toate componentele care iau parte la reactie sint substante pure, f e m E poate fi considerata ca f e m standard a pilei in tabela 70 se dau f e m a citorva lanturi de formare la presiunea de 1 At si coeficientii de temperatura a care sint aproape in toate cazurile constanti; E va fi deci o functie liniara de temperatura Tabela 70 F e m a citorva lanturi de formare si coeficientii de temperatura Sarea G,°C  ѳ a- 10* Sarea ѳ,рс а* Ю‘ Sarea Ѳ,°с  s а-10* A1C13 500 1,997 4,57 CdCl, 600 1,325 6,3 PbJ2 600 0,54 Ai2O3 1118 2,215 5,7 CdBr, 580 1,045 7,4 AgCl 470 0 909 3 ZnCL 500 1,573 6,95 PbCl2 500 1,273 6,25 AgBr 500 0,787 2,9 ZnBr2 400 1,337 6,8 PbBr2 450 1,062 6,07 AgJ 600 0,528 — S-ar putea incerca determinarea potentialului de electrod al metalelor fata de sarurile lor topite, considerind arbitrar potentialul unui metal egal cu zero si apoi prin masuratori de f e m cu ajutorul pilelor de tip Daniel Me, | MejCl topita | Me2Cl topita | Me2 (4) sa se determine succesiv potentialele celorlalte metale Aceasta cere insa cunoasterea potentialului de difuziune MeiCl topita | МегСІ topita, care adeseori poate fi foarte mare; insa si valorile potentialului de difuziune sint necunoscute, si deci aceasta metoda nu poate avea aplicatii practice De asemenea, s-a incercat sa se calculeze potentialele de electrod ale metalelor fata de clorurile lor topite pornind de la pilele de tip (3 a), ca de exemplu Ag | AgCl topita | Ch, si luind arbitrar potentialul Ag j AgCl topita egal cu zero, de unde se poate deduce potentialul clorului Aceasta valoare a potentialului nu poate fi insa considerata exacta, deoarece potentialul clorului variaza in functie de clorura metalica; deoarece pina in prezent nu avem decit foarte putine cunostinte despre disociatia topiturilor si, deci, despre activitatea ionilor clor in topituri, nesiguranta valorii potentialului clorului nu poate fi inca explicata Tensiunea de descompunere a sarurilor topite Deoarece potentialele de electrod in saruri topite nu pot fi determinate cu precizie, nici potentialele de separare ale metalelor din sarurile topite nu pot fi cunoscute; in consecinta, tensiunea de descompunere electrolitica nu va putea fi dedusa din valorile potentialelor de descarcare S-a putut to DESCOMPUNEREA ELECTROLiTiCA A TOPiTORiLOR 499 tusi determina experimental tensiunea de descompunere electrolitica a topiturilor prin extrapolarea curbelor tensiune-intensitate pentru 1 = 0 in tabela 71 se dau o serie de valori ale tensiunilor de descompunere pentru citeva cloruri, bromuri si fluoruri; aceste valori, mai recente, variaza de multe ori fata de valorile mai-vechi, in limite destul de mari Aceasta se datoreste reactiilor si fenomenelor secundare care apar in timpul electrolizei si care trebuie evitate cu mare atentie; de exemplu, aparitia fenomenelor de depolarizare produse prin solubiliza-rea metalului in topitura si apoi prin difuziunea sa spre anod aduce o importanta pierdere de curent, care coboara tensiunea de descompunere (curentul rezidual) in afara de aceasta, curentul rezidual influenteaza curbura la punctul singular al curbelor tensiune-curent, ceea ce micsoreaza precizia determinarii Daca sarea este umeda, poate aparea un punct singular corespunzator descompunerii apei, dupa care tensiunea face un salt la valoarea corespunzatoare descompunerii sarii in timpul electrolizei pot aparea si alte fenomene secundare; astfel, la electroliza SnCh topita, la anod nu apare Ch ci SnCh, deci tensiunea de descompunere corespunde procesului 2 SnCi, -► SnCl* 4- Sn Tabela 71 Tensiunile de descompunere ale unor halogcnuri metalice Sarea fl, °c E V Coeficientul de temperatura Sarea e, °c E V Coeficientul de temperatura LiCi 800 3,17 MgCl, 800 2,40 0,712 • 10—" NaCl 840 3,06 1,48 • iO-3 CaCi, 852 3,23 0,704 iO'" NaBr 800 2,85 1 51 iO"3 BaCi , 1 005 3,14 0,17 • i0 3 KCi 800 3,10 1 51 10-3 MgF, 738 0,53 4,04 • iO"8 KBr 833 2 92 1,50 • iO-3 CaF2 782 0,74 4,04 iO-3 KJ 842 2,38 1,51 iO"3 BaF2 783 0 99 4,04 • iO-’ NaF 827 0,96 4,22 • 10 3 SrF, aif; 783 855 0,91 0,32 4,04 • iO"8 2,91 iO"3 invers, la catod, in diferite conditii, se poate sa nu se separe metalul, ci sa aiba loc o reducere la o treapta mai joasa; de exemplu, la electroliza СаСІг, descompunerea decurge dupa procesul 2СаС1г -> 2CaCl + Cl2 Tensiunea de descompunere a sarurilor topite variaza liniar cu cresterea temperaturii, ca si f e m a lanturilor de formare; daca procesul electrochimie este reversibil, tensiunea de descompunere trebuie sa fie identica cu a lantului de formare La densitati de curent mai ridicate apar si aici fenomene de supratensiune, care pot fi determinate 32* 500 ELECTROLiZA SaRURiLOR TOPiTE experimental cu ajutorul unui electrod de comparatie din acelasi metal ca si electrodul, asezat in apropierea acestuia, insa fara a fi sub actiunea curentului Valorile supratensiunilor determinate in acest mod sint, in general, mici; in acelasi mod ca la solutiile apoase, valoarea supratensiunii scade cu cresterea temperaturii Pentru saruri avind acelasi cation si in conditii de lucru identice supratensiunea variaza cu anionul sarii S-a incercat sa se determine, din punct de vedere calitativ, atit ordinea potentialelor de electrod in sarurile topite cit si valorile aproximative ale potentialelor de descarcare, comparind potentialele de descarcare obtinute din curba tensiune-curent fata de un electrod de calomel ca electrod de comparatie si folosind ca punte de legatura o capilara de sticla umpluta cu AgBr Potentialele de difuziune nu au fost luate in considerare, necunoscindu-se valoarea lor; totusi, valorile potentialelor obtinute pot fi considerate ca aratind cu exactitate ordinul de marime in seria tensiunilor in tabela 72 se da ordinea potentialelor metalelor in solutie apoasa fata de potentialele metalelor in sarea topita, conform cercetarilor mai recente; din tabela se observa ca ambele siruri pastreaza in oarecare masura aceeasi ordine a potentialelor Tabela 72 Ordinea potentialelor normale in solutie apoasa si in topituri in solutie apo?sa Al Zn Fe Cd Ni Sn Pb Sb Bi Cu Ag Hg in topi tura Al Zn Cd Pb Fe Cu Ag Sn Ni Hg Sb Bi Supratensiunea si polarizarea la sarurile topite S-a aratat ca fenomenele de supratensiune si polarizare sint in general slabe la electroliza sarurilor topite si sint functie directa de conditiile de lucru Mai jos se descrie modul de determinare a tensiunii de polarizare si, respectiv, a supratensiunii intr-un creuzet care contine sarea topita se introduce un anod rotativ de carbune si un catod format din acelasi metal ca metalul care se extrage prin electroliza sarii in apropierea catodului se introduce un electrod de comparatie format dintr-o sirma din acelasi material cu catodul si protejat de un tub de sticla greu fuzibila Cu ajutorul unui potentiometru se masoara, in timpul electrolizei, tensiunea intre cei doi electrozi din acelasi metal, care va reprezenta tensiunea de polarizare in conditiile de lucru ale electrolizei in tabela 73 se arata tensiunile de polarizare ale unor saruri simple si amestecuri de saruri in stare topita, pentru diferite densitati de curent si temperaturi DESCOMPUNEREA ELECTROLiTiCa A TOPiTORiLOR 501 Tabela 73 Tensiunea de polarizare in topituri Temperatura °C Sarea topita Tensiunea de polarizare, mV Densitatea de curent la catod, A dm* 1 2 3 4 5 250 AgNO 0,0 0,7 1,2 1,5 1,5 670 Ag2SO4 0,2 0,5 1,2 1,8 2,3 475 AgCl 0,5 1,7 2,6 3,4 4,5 560 AgBr 1,2 2,0 2,2 3,0 4,2 590 AgJ 0,5 0,5 0,8 1,1 1,5 275 AgNO3+ NaNO3+ K- ’O3 4,5 10,0 15,0 — 25,0 375 AgNO3+ NaNO,+ KNO3 3,5 — 7,0 8,8 — 14,5 750 AgCl + NaCl + KCi 1,2 3,0 4,8 13,0 16,7 550 AgBr + NaBr + KBr 6 0 8,5 11,2 14 0 640 AgJ + NaJ + KJ 2,6 6,0 9,0 13,0 13,0 1,0 460 CuCl 0,3 0,4 0,5 0,7 690 CuCl + KCi 2,0 4,5 7,0 9,0 11,5 500 2 CuCl + KCi 0,0 0,2 0,3 0,6 0,8 660 NiCl2+ KCi 3,5 7,0 11,0 15,0 19,5 Din tabela rezulta urmatoarele: 1) Tensiunea de polarizare scade cu cresterea temperaturii, in acelasi mod ca la electroliza solutiilor apoase: astfel, la electroliza amestecului AgNOs + NaNOs + KNO3 cu o densitate catodica de 5 A dm2, tensiunea de polarizare scade de la 25 mV, la 275°C, la 14,5 mV, la 375cC 2) Tensiunea de polarizare a sarurilor pure este mai mica decit a amestecurilor; astfel electroliza AgNOs topit la 250°C, la o densitate de curent de 1 A dm2, are loc fara polarizare, pe cind in conditii apropiate electroliza amestecului1 AgNOs + NaNOs + KNO3 da o polarizare de 4,5 mV 3) Pentru atelasi cation tensiunea de polarizare este functie si de anion; astfel, in conditii apropiate de lucru, tensiunea de polarizare a AgNOs este 1,5 mV, iar a AgCl 4,5 mV 4) Tensiunea de polarizare creste cu densitatea de curent, in acelasi mod ca la electroliza solutiilor apoase; astfel, tensiunea de polarizare a amestecului AgNOs + NaNOs + KNO3 la 275°C creste progresiv de la 4,5 la 25 mV, cind densitatea de curent creste de la 1 la 5 A dm2 Solubilitatea metalelor in saruri topite Una din reactiile secundare mai importante in electroliza topiturilor si care poate duce la oarecare scaderi ale randamentului de curent, este trecerea in solutie a unei parti din metalul care s-a separat la catod S-a considerat mult timp ca trecerea metalului in sarea topita ar fi un fenomen fizic, o dizolvare a metalului care s-ar gasi in sarea topita sub forma coloidala de ceata metalica 502 ELECTROLiZA SaRURiLOR TOPiTE sau "pirosol" Cercetarile ulterioare au dovedit insa ca, in majoritatea cazurilor, metalele formeaza cu sarea topita adevarate solutii moleculare, care de cele mai multe ori duc la formarea de compusi complecsi intre metal si sarea topita; astfel, de exemplu, cadmiul separat la catod din CdCh topita poate reactiona cu aceasta dind complexul CdCl: CdCl, + Cd = 2 CdCl in special metalele alcalino-pamintoase dau compusi de acest fel; la electroliza CaCh topita, calciul se dizolva la temperaturi mai inalte formind complexul CaCl: Ca + CaCl, = 2 CaCl care se poate separa sub forma de cristale violete; cind temperatura scade, CaCl se descompune in CaCh si Ca metalic in general, solubilitatea metalelor in sarurile lor topite este mica si variaza in jurul valorii de O,l° o; solubilitatea calciului si a bariului este insa mult mai ridicata si poate atinge citeva procente Solubilitatea metalelor in sarurile lor topite creste cu temperatura si poate influenta randamentul de curent; pentru a obtine randamente cit mai bune este necesara o cunoastere cit mai completa a sistemului metal-isare topita si utilizarea unei temperaturi cit mai coborite Efectul anodic Acest efect este un fenomen specific al electrolizei sarurilor topite si apare in special la electroliza cu electrozi de carbune a halogenurilor Efectul anodic se manifesta printr-o serie de mici descarcari electrice, cu producere de scintei intre electrod si topitura; in acelasi timp tensiunea de electroliza se ridica, intenstitatea curentului scade, iar masa topita se departeaza de anod cu un zgomot caracteristic Deoarece intensitatea curentului scade pina aproape de zero, electroliza se intrerupe, practic, brusc Efectul anodic se explica astfel: gazele degajate la anod, care la electroliza obisnuita in solutie se indeparteaza usor de electrod, in cazul topiturilor inconjoara electrodul cu o pelicula care impiedica contactul intre anod si sarea topita Pelicula de gaz nu este continua, astfel ca in unele locuri se mentine contactul intre metal si topitura; in aceste locuri apar densitati mari de curent, care duc la supraincalzirea electrolitului in portiunile unde gazele izoleaza complet anodul de electrolit se formeaza arcuri electrice La o densitate mare de curent gazul acumulat la anod este in cantitate foarte mare, si dilatindu-se indeparteaza topitura din jurul anodului intrerupind electroliza pentru un scurt timp Aparitia efectului anodic are loc la o anumita densitate de curent, critica, pentru fiecare substanta; astfel, pentru fluoruri densitatea critica este in jurul valorii de 0,5 A cm2; la bromuri si ioduri efectul anodic apare la densitati de curent mai ridicate, iar la hidroxizi alcalini aparitia efectului anodic are loc la densitati de curent foarte mari, de ordinul a 20 A cm2 DESCOMPUNEREA ELECTROLiTiCA A TOPiTORiLOR 503 Numeroase ipoteze au cautat sa explice acumularea gazelor la anod si aparitia efectului anodic; astfel s-a presupus ca: a) in topiturile fara oxizi gazele anodice sint incarcate negativ si prin aceasta sint retinute electrostatic sub forma de bule prinse in jurul anodului; b) tensiunea superficiala a sarii topite, la limita de separatie cu metalul, impiedica degajarea normala a gazului; tensiunea superficiala este functie la rindul sau de proprietatile electrolitului, a materialului anodic si de starea suprafetei anodului Efectul anodic poate fi impiedicat pentru scurt timp prin agitarea electrolitului, scuturarea anodului, intreruperea pentru scurt timp a electrolizei sau trecerea unui curent de sens contrar pentru o scurta perioada de timp O actiune mult mai puternica si mai prelungita de impiedicare a efectului anodic se obtine prin adaugarea de oxizi in sarea topita si prin coborirea densitatii de curent in cazul adaugarii de oxizi, actiunea asupra efectului anodic se explica in mai multe moduri: — oxigenul rezultat din descompunerea oxizilor oxideaza praful de carbune de pe anod usurind astfel udarea electrodului; — in prezenta oxizilor, tensiunea superficiala scade si in felul acesta se imbunatateste udarea suprafetei anodului; — cantitati mici de oxizi incarca bulele gazoase cu o sarcina pozitiva si in felul acesta nu mai pot adera electrostatic la anod in cazul micsorarii densitatii de curent, actiunea asupra efectului anodic se explica in modul urmator: S-a constatat ca aderenta bulelor de gaze la suprafata anodului este cu atit mai puternica, cu cit potentialul este mai pozitiv; cum un potential mai putin pozitiv cere o densitate de curent mai mica, rezulta ca formarea peliculei in jurul anodului va fi impiedicata sau intirziata Cresterea viscozitatii sarii topite favorizeaza aparitia efectului anodic in mod deosebit Randamentul de curent la electroliza sarurilor topite Numarul factorilor care influenteaza randamentul de curent la electroliza sarurilor topite este mult mai mare decit la electroliza solutiilor, deoarece temperatura ridicata la care se lucreaza poate crea foarte usor conditii defavorabile unui randament bun; din aceste cauze, foarte rar si cu multe precautii se ating randamente teoretice conform legii lui Faraday Factorii cei mai importanti care influenteaza randamentul sint: distanta dintre electrozi, temperatura, densitatea de curent, compozitia electrolitului, prezenta unor anumiti ioni straini, separarea spatiilor anodice si catodice, umiditatea etc Mai jos se arata influenta acestor factori, in cazul special al electrolizei clorurii de plumb topite 1 Distanta intre electrozi Randamentul de curent creste cu distanta dintre electrozi pina la o anumita limita Acest fapt se explica in modul urmator: metalul care se descarca la catod sub forma de particule foarte fine difuzeaza spre anod unde reactioneaza cu gazele anodice, refacind 504 ELECTROLiZA SaRURiLOR TOPiTE sarea Cu cit distanta este mai mare, cu atit acest proces va fi mai slab O distanta prea mare intre electrozi duce insa la o tensiune ridicata, ceea ce face sa scada randamentul de energie De obicei se cauta o distanta medie intre electrozi, iar difuziunea este impiedicata prin alte mijloace ca, de exemplu, utilizarea diafragmelor din sita metalica Prima relatie intre randamentul de curent si distanta dintre electrozi a fost data in 1936 de G A A b r a m o v, sub forma i nc=KD? (5) in care 1 este distanta intre electrozi, Di — densitatea medie de curent si К — o constanta empirica, a carei valoare dupa G A Abramov si L N Lojkin (1940) este unde Ѳ2 este temperatura de fierbere; Oi — temperatura de topire; 0 — temperatura de lucru si n — o constanta empirica Relatia a fost verificata cu rezultate bune 2 Temperatura Ridicarea temperaturii favorizeaza fenomenul de difuziune a cetei metalice din jurul catodului, mareste intensitatea cu-rentilor de convectie, care sint cu atit mai puternici cu cit temperatura este mai ridicata, si mareste cantitatea de metal care se dizolva in sarea topita La punctul de fierbere al clorurii de plumb (956°C) au loc in masa topita adevarate virtejuri, care impiedica complet acumularea metalului care se descarca la catod si randamentul scade la zero O crestere prea mare a temperaturii poate duce la o intensificare a evaporarii metalului la suprafata sarii topite sau la arderea metalului cu oxigenul din aer Toate aceste fenomene fac ca randamentul de curent sa scada in general cu temperatura Pentru a se evita temperaturi de lucru prea ridicate, mai ales cind metalele se pot evapora sau arde, la electroliza, in loc de saruri pure se folosesc amestecuri de doua sau mai multe saruri pure (fondanti); in acest mod temperatura poate fi coborita mult, deoarece punctul de solidificare al unui amestec este intotdeauna mai coborit decit al sarii celei mai greu fuzibile si citeodata este mai coborit chiar decit punctul de topire al sarii celei mai usor fuzibile Electroliza se poate deci efectua la o temperatura mai joasa Un alt avantaj al folosirii fondantilor consta in faptul ca solutia topita de fondant nu se epuizeaza prin electroliza si permite o extragere mai usoara si cu randament mai mare a metalului Concentratia si natura fondantului trebuie astfel alese, incit sa nu apara reactii secundare ca, de exemplu, descarcarea simultana a doi cationi metalici DESCOMPUNEREA ELECTROLiTiCA A TOPiTURiLOR 505 3 Densitatea de curent Randamentul de curent creste totdeauna cu intensitatea, ceea ce se poate explica prin faptul ca la densitati mari de curent cantitatea de metal care se descarca intr-un interval anumit de timp este mult mai mare decit pentru densitati mici Prin urmare, pierderile datorite dizolvarii si difuziunii, care ramin constante, vor fi comparativ mai mici si astfel randamentul va creste; pentru densitati de curent foarte mici randamentul este zero, deoarece intreaga cantitate de metal care se descarca la catod trece in solutia topita Lo renz (1906) a indicat urmatoarea relatie pentru legatura dintre densitatea de curent si randamentul de curent: Пс=100 —— (7) in in care i este intensitatea curentului pe unitatea de suprafata (densitatea de curent), iar К si n — constante Drossbach (1928) a formulat o relatie mai generala pe baza urmatorului rationament: Daca i este intensitatea curentului si G cantitatea de metal separat de 1 Ah, atunci cantitatea de metal separata in unitatea de timp este i G Tot in unitatea de timp trece in solutie o cantitate de metal Gi si, prin urmare, in realitate, cantitatea de metal separata este iG — Gi Randamentul de curent va fi Conform relatiei lui Reynolds, viteza unui fluid intr-un vas de reactie este v = к V 7, in care r este raza vasului si К o constanta La separarea electrolitica a gazelor se observa ca randamentul de curent creste o data cu diametrul vasului; cum prin marirea densitatii de curent randamentul creste de asemenea, se poate scrie ѵ = кѴл Aceasta viteza, in regim stationar (temperatura si distanta dintre electrozi constante), este proportionala cu viteza de transport a cetei metalice; deci Gi = kVo Ѵз 8 • ic sau ia > 0,61 (4) Aceasta relatie este valabila numai daca cei doi electrozi sint legati intre ei simetric, pe de o parte cu sursa de curent continuu, si pe de alta parte, cu mijlocul secundarului (schema din fig 173); se obtine astfel o simetrie completa a rezistentei si a tensiunii, iar fiecare electrod va primi exact jumatate din intensitatea curentului 2) in cazul cind suprapunerea se face pe ambii electrozi ai celulei de electroliza, o schimbare de pol va surveni la cei dor electrozi in acelasi montaj, numai cind intre cele doua intensitati va exista relatia:  • > v 3 2 • A (5) Prin urmare, efectul depolarizant cere un minim al intensitatii curentului alternativ, care este functie si de modul de suprapunere a celor doi curenti Cele doua relatii indica in acelasi timp si "minimul de eficacitate" al curentului ondulat influenta curentului asupra polarizarii si asupra supratensiunii Actiunea depolarizanta a curentului alternativ si in special a celui ondulat aduce aproape intotdeauna variatii importante de potential in celulele reversibile, actiunea curentului ondulat este in general foarte slaba; in celulele in care au loc procese ireversibile se observa o diminuare a f e m de polarizare, care poate sa ajunga pina la 1 V; scaderi de potential intre 0,5 — 0,8 V se intilnesc frecvent la electrolizele in curent alternativ in special descarcarea hidrogenului, care in mod obisnuit este insotita de o supratensiune ridicata, poate da o importanta depolarizare la electroliza in curent ondulat Depolarizarea depinde si de alti factori, dintre care mai jos se mentioneaza cei mai importanti Natura metalului care formeaza electrodul are o influenta deosebita; astfel, supratensiunea anodica la descarcarea oxigenului este puternic influentata cind se folosesc anozi de plumb, platina, fier sau argint, in timp ce cu anozi de nichel sau de zinc influenta curentului este foarte slaba La descarcarea catodica a hidrogenului se observa, de asemenea, comportari diferite, in functie de natura metalului; astfel, electrozii de cupru nu par a fi influentati, in timp ce electrozii de wolfram, aur, argint, tantal, mercur, cadmiu si staniu produc sub actiunea curentului coboriri de supratensiune, iar la electrozii de nichel, platina si molibden se observa chiar subtensiuni intr-o oarecare masura, tensiunea curentului alternativ influenteaza mersul procesului in curent ondulat izgarisev si Berkman, studiind depunerea nichelului in curent ondulat, au stabilit ca influenta asupra curbei de polarizare a nichelului este functie de tensiunea curentului; astfel, folosind un curent alternativ de 50 Hz stabileste ca la o 512 ELECTROLiZA 1N CURENT ALTERNATiV tensiune de 5 V se obtine o crestere a polarizarii; la 10 V polarizarea scade, pentru ca la 20 V sa se observe o scadere deosebit de puternica a polarizarii Dupa cum se vede in fig 170, curbele de polarizare sint puternic deformate (curba 1 corespunde tensiunii de 5 V, curba 2 tensiunii de 10 V, curba 3 tensiunii de 20 V, iar curba 4 este curba de polarizare in curent continuu) Un factor deosebit de important este frecventa curentului alternativ in general, rezultatele cele mai bune se obtin cu curentii de joasa frecventa, in timp ce la curentii de frecventa foarte inalta actiunea depolarizanta scade pina la zero; aceasta comportare este comuna atit curentului alternativ simetric, cit si celui ondulat Exemple numeroase verifica acest mod de comportare; astfel la electroliza sulfatului de cupru cu electrozi de cupru, la frecvente mici se obtine un efect aproape cantitativ, iar cu i efect aproape nul lui se observa o puternica depolari- Fig 170 Modificarea curbelor de polarizare prin suprapunerea curentului alternativ la depunerea nichelului curent de inalta frecventa, La depunerea catodica a zin zare daca se foloseste un curent de 60 Hz, in timp ce la 12 000 Hz efectul este aproape nul Dizolvarea anodica a plumbului este • mai puternica la 20 Hz decit la 100 Hz De asemenea, in multe reactii de oxidare se observa ca frecventele joase dau rezultate mult mai bune si un randament de curent mult mai ridicat influenta frecventei este in concordanta cu deducerile teoretice privitoare la influenta curentului alternativ cu o amplitudine suficienta, asupra curbei de polarizare; la o frecventa mai mica potentialul electrodului poate urma variatiile densitatii de curent Fig- 171 Deformarea curbelor depolarizare * i 1 - u *n functie de frecventa curentului alter- Randamentele cele mai bu- nativ, ne se obtin cu curentii alternativi avind o frecventa intre 10 si 80 Hz; prin urmare, curentul alternativ de 50 Hz poate fi considerat ca cel mai potrivit pentru electroliza in curent ondulat ELECTROLiZA 1N CURENT ALTERNATiV 513 in fig 171 se arata comparativ curbele de polarizare obtinute la frecvente diferite ale curentului alternativ, la depunerea catodica a niche ului, dupa izgarisev; se observa ca la 150 Hz (curba 4) curbele de polarizare isi iau forma obisnuita, desi polarizarea este mai mica in comparatie cu polarizarea obtinuta numai in curent continuu (Curba 1 corespunde la un curent de 10 V si 50 Hz; curba 2 corespunde la un curent de 10 V si 150 Hz; curba 3, la un curent de 5 V si 50 Hz; curba 4, la un curent de 5 V si 150 Hz, iar curba 5 reprezinta curba de polarizare in curent continuu) influenta curentului asupra pasivitatii Sub actiunea curentului ondulat si chiar alternativ simetric pasivitatea metalelor dispare total sau partial; disparitia pasivitatii metalelor se datoreste desigur disparitiei totale sau partiale a filmului pasivizant, prin actiunea depolarizanta a impulsului catodic al curentului alternativ si prin trecerea ulterioara in solutie a metalului Dupa unii autori pasivitatea anodica poate fi atribuita si mersului lent cu care se formeaza ionii, incluzind toate fazele care intirzie trecerea metalului in solutie sub forma de ion hidratat; deci, in acest caz actiunea curentului alternativ s-ar manifesta prin accelerarea uneia sau mai multor faze privind dizolvarea anodica Metalele nobile ca, de exemplu, platina, practic inatacabile la electroliza in curent continuu, sint atacate de curentul alternativ; astfel, la electroliza unei solutii de acid sulfuric cu electrozi de platina, folosind un curent alternativ simetric sau ondulat, la ambii electrozi se formeaza negru de platina, care, sau ramine pe electrod, sau se depune la fundul celulei de electroliza Plumbul, care in mediu de acid sulfuric este considerat ca anod insolubil din cauza stratului de peroxid care se formeaza la suprafata, este atacat puternic atit in curentul alternativ simetric, cit si ondulat, si se transforma cu mare usurinta in sulfat de plumb Fierul, pasiv in acid azotic, poate fi activat prin impulsurile catodice; pentru activarea sa prin impulsuri scurte este insa necesara o anumita cantitate de curent, care este independenta de durata curentului Pentru o pelicula monomoleculara, cantitatea de curent necesara este de ordinul a iO-4 C Fierul si nichelul folositi ca anozi in mediu alcalin se dizolva totusi mai greu, deoarece ramin partial pasivi in curent alternativ; la densitati de curent mari solubilitatea lor atinge un maxim Grafitul este si el distrus si pulverizat cu mare usurinta, dupa unii cercetatori chiar la densitati mici de curent Activarea in curent alternativ este si ea functie de o serie de factori, printre care se mentioneaza urmatorii: a) Frecventa curentului alternativ Depasivizarea este cu atit mai puternica, cu cit frecventa este mai joasa Astfel, intre 100 si 550 Hz viteza de dizolvare a cuprului, staniului, cadmiului si fierului este putin influentata de frecventa curentului alternativ Cu cit frecventa este insa mai mare, viteza de dizolvare este mai mica; astfel, se pare ca platina nu mai este atacata la frecvente care depasesc 40 000 Hz 33 — Electrochimie — Principii Teoretice 514 ELECTROLiZA iN CURENT ALTERNATiV b) Natura si concentratia electrolitului pot influenta, de asemenea, profund pasivitatea anodica; actiunea acestor factori este legata de natura metalului c) Natura suprafetei electrodului este un alt factor pus in evidenta de numerosi cercetatori; acelasi metal poate prezenta diferite grade de pasivitate, in functie de modul cum a fost tratata suprafata sa Cuprul incalzit la temperaturi inalte se comporta ca un metal nobil cu pasivitate ridicata, in timp ce pasivitatea sa in conditii normale este slaba; aceasta pasivitate aparenta dispare cu timpul Zincul cristalizat se dizolva bine la anod; zincul, a carui suprafata a fost lustruita cu pulbere abraziva, se dizolva mai putin bine, iar zincul amalgamat este atacat mult mai greu Cuprul se dizolva cu atit mai usor la anod, cu cit suprafata sa este mai rugoasa Atacarea electrozilor in curent alternativ simetric sau ondulat ridica o problema practica foarte importanta la electroliza in curent alternativ, si anume gasirea unui anod cit mai rezistent pentru a evita dizolvarea si aparitia concomitenta a unei reactii secundare Elemente galvanice cu curent alternativ O problema interesanta care a preocupat pe unii cercetatori este fenomenul invers electrolizei in curent alternativ, si anume producerea unui curent alternativ prin reactii chimice Aparitia curentului alternativ in acest tip de pile se datoreste fenomenelor de pasivitate periodica care apar la cei doi electrozi la un anumit interval de timp Datorita acestui fapt, sensul curentului se schimba la un interval de timp care este functie de natura electrozilor, de concentratia electrolitului si de conditiile de lucru К i s t i а к o v s к i, utilizind fenomenele de pasivitate periodica ce apar la dizolvarea fierului, a construit o pila de curent alternativ formata din lantul Fe | H2SO4 saturat cu K2CrO4 | Fe al carei mecanism de functionare consta in starile periodice de pasivizare si depasivizare ale fierului, mult mai puternice si mai regulate decit cele ale cromului, studiate de O s t w a 1 d Acest element galvanic produce un curent alternativ simetric cu o tensiune de 0,4 V si o intensitate de 0,15 A, la o suprafata’ a electrozilor de 28 cm2; intensitatea curentului produs este functie de dimensiunea electrozilor Hedges si Myers au studiat diverse cupluri de electrozi si, in special, cuplurile magneziu-platina si magneziu-nichel in clorura de amoniu; aceste pile dau un curent alternativ datorita stratului de oxid care se formeaza si se reduce periodic prin actiunea hidrogenului degajat prin dizolvarea metalului O alta pila de curent alternativ este formata din lantul Cu laminat | 25 ml HNO3 (d = 1,42), 10 ml HCi (d = 1,16), 70 ml H2O | Cu laminat Aceasta pila da un curent alternativ cu o perioada pe minut si o tensiune de 0,14 V; frecventa depinde de concentratia acidului azotic Aparatura la electroliza in curent alternativ Dispozitivul de electroliza in curent alternativ simetric nu difera de cel in curent continuu decit prin sursa de curent si prin utilizarea unor aparate de masurat ELECTROLiZA 1N CURENT ALTERNATiV 515 adaptabile curentului alternativ Pentru a reduce tensiunea la o valoare mai scazuta se trece de obicei curentul de la reteaua de 110 V printr-un transformator cu caracteristici apropiate conditiilor normale de electroliza (tensiunea: 10 — 15 V) Cind incercarile se fac la frecvente diferite de 50 Hz se folosesc schimbatori de frecventa Electroliza in curent ondulat cere insa folosirea simultana a unei surse de curent alternativ peste sursa de curent continuu Numeroasele forme de montaj propuse se pot imparti in doua grupe: 1) suprapunerea curentului alternativ pe un singur electrod, montaj care cere introducerea unui electrod suplimentar; 2) suprapunerea curentului alternativ pe ambii electrozi 1 Suprapunerea pe un singur electrod Acest montaj se foloseste in general in cazul cind se urmareste un singur proces de electrod (anodic sau catodic), lasind celalalt proces de electrod sa continue normal nu- Fig 173 Dispozitiv de electroliza modern cu suprapunerea curentului alternativ pe un singur electrod Fig 172 Dispozitiv de electroliza clasic, cu suprapunerea curentului alternativ pe un singur electrod mai in curent continuu in acest caz este necesar un al treilea electrod auxiliar, pe care se suprapune curentul alternativ Montajul cel mai simplu in acest caz este reprezentat in fig 172 in celula de electroliza V se afla cei doi electrozi a si b legati la o sursa de curent continuu Ac-, curentul continuu circula atit prin circuitul celor doi electrozi a si b, cit si prin circuitul electrodului auxiliar c Curentul alternativ trimis de transformator parcurge numai circuitul gfbc Curentul continuu este masurat de ampermetrul A, iar curentul alternativ este indicat de ampermetrul termic Aterm') Electrodul auxiliar c este de marime si constructie identica cu electrodul b Un dispozitiv mai complet este reprezentat in fig 173 Cei doi anozi identici Ai si A2 pe care se suprapune curentul alternativ, sint *) Ampermetrul termic indica de fapt suma intensitatilor curentului alternativ si continuu 33* 516 ELECTROLiZA 1N CURENT ALTERNATiV astfel legati incit fiecare sa primeasca de la secundarul transformatorului exact jumatate din intensitatea curentului Polul pozitiv al sursei de curent continuu este legat la mijlocul secundarului transformatorului de curent alternativ, astfel incit curentul continuu care trece prin anozi sa se imparta si el simetric intre cei doi electrozi Celalalt pol al sursei de curent continuu este legat cu catodul C, avind in serie un amper-metru Acont pentru curent continuu si un reostat R Transformatorul de curent alternativ este alimentat de la retea prin intermediul unei rezistente variabile, cu ajutorul careia se poate regla intensitatea si tensiunea sursei de curent alternativ Un ampermetru termic A term serveste pentru determinarea intensitatii totale a curentului care trece prin circuit (alternativ si continuu) in acest montaj dozarea curentului este verificata perfect de relatia indicata mai sus i" >0,61 ic- 2 Suprapunerea pe doi electrozi Schema cea mai simpla pentru acest tip de montaj este reprezentata in fig 174, in care cele doua surse de curent au circuite separate si suprapunerea pe cei doi electrozi A si C se face direct in celula de electroliza V; ampermetrul A(lit masoara intensitatea curentului alternativ, iar ampermetrul Acont, intensitatea curentului continuu Fig 175 Dispozitiv de electroliza cu suprapunerea curentului alternativ pe ambii electrozi, pentru curenti de amplitudine mica Fig 174 Schema suprapunerii curentului alternativ pe ambii electrozi, dupa N A izgarisev Pe baza acestui sistem clasic s-au construit numeroase variante, in functie de conditiile de lucru si de scopul urmarit Astfel, izgarisev si Kudriavtev utilizeaza un dispozitiv asemanator pentru studiul fenomenelor de electrod; suprapunerea celor doi curenti se face direct in celula, utilizind in acest scop doua circuite deosebite in sfirsit, in fig 175 se vede un alt montaj simplu, indicat de Glasstone, pentru electroliza in curent alternativ asimetric, de amplitudine mica Acont este un ampermetru cu cadru pentru curent continuu, iar Atem, este un ampermetru termic E reprezinta electrodul studiat Electroliza in curent ondulat si-a gasit pina in prezent o serie de aplicatii importante la rafinarea electrolitica a metalelor (aurul) si la unele sinteze electrochimice anorganice (fabricarea ozonului, a apei oxigenate, a permanganatului de potasiu etc ) BiBLiOGRAFiE Г А Абрамов, М М Ветюков, И П Гупала, А А Костиков, Л Н Ложкин, Теоретические основы электрометаллургии алюминия Москва, Металлургиздат, 1953, Г А Абрамов, Л И Ложкин, Труды Ленинградского Политехнического Института No 4, 1940 Академия Наук СССР, Труды совещания по электрохимии, Москва, 1953 Г В Акимов, Теория и методы исследования коррозии металов, Москва 1945 i Atanasiu, Curs de electrochimie, Ed 3, Bucuresti, Edit Politehnicii, 1954, 7 Atanasiu si L Blum, Electroliza in curent alternativ, Buletinul de studii si cercetari tehnologice, Nr 1, Bucuresti, 1949 N Bjerrum, Teoria actiunilor interionice, K Danske Vidensk, Selskab, , 9, 1, 1926 P Bogdan, introducere in electrochimie, Bucuresti, Ed Casa scoalelor, 1928 C F Bdttcher, Theory of electric polarisation, London, 1952 W Bdttger, Physikalische Methoden der analitischen Chimie, 1953 B Breyer, F Gutman, Dynamic capacitance in electrode reactions in alternatig fields, Australian J Sci 8, 163—65, idem 21—22, 1945 Bunsen Congres, lonenhidratations, Z Elektrochem, 39, 489, 1953 J J Butler, Electrocapillarity; the chemistry and physics of electrodes and other charged surfaces, London, 1940 G Charlot, D Bezier, Les methodes modernes de la chimie analitique, Ed Masson, Paris, 1949 H Creighton and W Koehler, Principles and application of Electrochemistry, in two volumes, J Wiley et sons, suc New-York, 1954 W C Davies, The conductivity of Solutions, London, 1950 P Debye, Teoria interactiunilor ionice, Physik, Z , 25, 97, 1924; Z physik Chem 130, 56, 1927; Z Electrochem 39, 478, 1933 P Debye, Teoria conductibilitatii, Sommerfeld-Festschrift, 1928 P Debye, E Huckel, Physik Z , 24, 1923 P Debye, H Falkenhagen, Physik Z , 29, 1928 F Dingemans, Electrochimie, 4 ed Amsterdam, 1955 R Drossbach, Elektrochemie des geschmolzener Salze, i Springer, Wien, 1939 А V Dumanski, Coloizii (traducere din limba rusa), Editura de Stat, 1949 Erdey-Gruz Tibor si Schay Geza, Chimie fizica teoretica, trad din limba maghiara, Voi ii, Bucuresti, Editura Tehnica, 1958 V Eucken, Lehrbuch der chemischen Physik, Berlin, 1930 U R Evans, Metallic corrosion, passivity and protection, Ed 2, London, 1946 H Falkenhagen, Elektrolyte, Leipzig, 1950 F Fichter, Organische Elektrochimie, 1942 H Fischer, Elektrolytische Abscheidung und Elektrokristalisation von Metallen, Berlin, 1954 518 BiBLiOGRAFiE А H Фрумкин, В С Бароцкий, 3 А Иофа, Б Н Кабанов, Кинетика электродных процессов Издательство Московского Университета 1952 А Н Фрумкин, Электровосстановительные процессы и точки нулевого заряда, Издательство Московского Университета 1952 A И Фрумкин, Электрокапилярные явления и электродные потенциалы, Одеса, 1919 S Glasstone, An introduction to Elektrochemistry, New-York, 1950 S Glasstone and A Hickling, Electrolitic oxydation and reduction, Chapmann et Hali London, 1935 G Gouy, Theorie et structure de la double couche electrique, Ann phys tome 7, 1917, 129 V G Homiakov, V P Masovet, L L Kuzmin, Tehnologia industriilor electrochimice (traducere din limba rusa), Bucuresti, Editura Tehnica, 1953 L Heifet, D Avdeev, L Reisahrit, Lucrari practice de electrochimie (traducere din limba rusa), Bucuresti, Editura Tehnica, 1958 Heyrovski, Polarografie, i Springer, Wien, 1941 Heyrovski, Practica polarografica (traducere din limba ceha), Bucuresti, i D T , 1953 N A izgarisev, N T Kudriavtev, Der Einfluss der Vechselstrom bei der electroly-tischen Abscheidung von Metallen, Z Elektrochem 131—135, 1952 N A izgarisev, V Berkman, idem p 380, 1926 H А Изгаршев, С В Горбачев, Курс теоретической электрохимии, Мосвва, Госхим- издат, 1951 И А Каблуков, Электрохимия вып 2 Москва Госиздат, 1922 И И Каданер, Новейшие достижения гальваностегии, Харьков, 1951 К Kaufie, Zur Theorie der Oxidation von Metallen und Metallegierungen, Werkstor-fen-Korrosion 2 p 131, 221, 243, 1951 M H Karapetiant, Termodinamica chimica (traducere din limba rusa), ed 2, Bucu- resti, Editura Tehnica, 1956 R E Kirk, D F Othmer, Encyklopedia of Chemical tehnology, Voi ii si iii, New-York, 1950 B А Кистяковский Электрохимия i (1912), ii (1916), Петроград i Kolthoff and N Furman, Potentiometric titration, J Wiley-Sons, New-York, 1931 i Kolthoff and N Furman, Konduktometrische titrationen, J Wiley-Sons, New-York, 1933 1 Kolthoff, F Linghein, Polarography, J Wiley-Sons, New-York, 1946 O К Кудра, E Гитман, Электролитическое получение металлических порошков, 1952, Киев 1 Kolthoff, Н Latinen, pH and electrotitrations, J Wiley-Sons, New-York, 1947 G Kortiim, Textbook of Elektrochemistry, London, 1951 V i Lainer, N T Kudriavtev, Bazele galvanostegiei (traducere din limba rusa),- Bu- curesti, Editura Tehnica, 1956 W M Latimer, The oxidation states of the elements and their potentials in aqueo- sus Solutions, New-York, 1952 A Levasseur, Electrochimie et Electrometallurgie, Ed 4, Dunod, Paris, 1950 C Г Левицкий, Ускорение процеоов гальванических покрытий, 1954 G N Lewis, ІА Randa il, Thermodinamik und die freie Energie den chemischer Substanzen, J Springer, Wien, 1927 i S Lialikov, Metode fizico-chimice de analiza (traducere din limba rusa), Bucuresti Editura Tehnica, 1953 Manualul inginerului chimist, Voi i, Bucuresti, Editura Tehnica, 1953 BiBLiOGRAFiE 519 R Miiller, Elektrochemie nichtmetallischer Stoffe, i Springer, Wien, 1937 E Miiller, Elektrometrische (potentiometrische) Massanalyse, 1950 R Munier, Electrophorese en zones sur support inerte, Rev de chim, analytique, 37, Nr 8, 9, 10, 1955 И Никольский, Сборник работ по Физической химии, Ленинград 1953, X П Пешков, Е М Александрова, i- уре коллоидной химии, 1947 Л С Пржеворовский Введение в Физическую коллоидную химию, Москва 1938 W Pfanhauser, Galvanotechnik, Voi i, Berlin, 1941 Scherloch Swann, Bibliografy of electro-organic Chemistry, New-York, 1943 K Schwabe, Elektrochemie, V E B Verlag Technik, Berlin, 1954 К В Семенченко, Физическая теория растворов, Москва, Тѳхтеорѳтиздат, 1941 М Stakelberg, Polarographische Arbeitsmethoden, Berlin, 1950 Symposium on the electrical double layer, Trans Faraday Soc , 351 p 1—322, 1940 Л T Баграмян, A 3 Соловьева, Методы исследования процессов электроосаждения металов, Москва, 1955 М Volmer, Т Erdey-Gruz, Z psysik Chem (А), 150, р 203, 1930 М Volmer, Kinetik der Phasenbildung, Dresden, 1939 P Walden, Elektrochemie nichtwasseriger Losungen, Leipzig, 1927 iNDEX ALFABETiC Abramov relatia lui 504 si Kostikov 506 — Lojkin 504 Acizi amino 71 coeficient mediu de activitate 84 constanta de ionizare 61, 62 curbe de neutralizare (v Titrare potentiometrica) oxalic, reducere electrolitica 478 titrare conductometrica 172, 173 — potentiometrica 286 u Activitate catalitica 357 coeficient de   71, 80, 82 u definitie, generalitati 70, 71, 81 determinare experimentala 247 u, 250 ionilor H+ 253, 254 la electrolitii tari 70, 71  — solutii cu concentratii mari 100 medie 73, 247 si actiunile interionice 90, 94, 95 — constanta de disociere 87 u — energia libera 80, 81 — f e m 189 u — gradul de disociere 89 — produsul de solubilitate 105 Acumulatoare definitii 446 randament de curent 461, 462 — — energie 461, 462 Acumulator alcalin cadmiu-nichel 457 calculul f e m 458 curbe de incarcare si descarcare 459 fier-nichel 456 potentiale de electrod 459 randament de curent 462 Acumulator de plumb 446 calculul termodinamic al f e m 448 capacitate si randament 446, 454 curbe de incarcare si descarcare 452 potentialul electrozilor 449 teoria dublei sulfatari 447 Adsorbtia ionilor pe suprafata unui perete solid 292 — — — electrodului 355 substantelor organice la suprafata electrodului 205, 355 Agenti de aditie la depunerea catodica a metalelor 405, 406 — electroliza topiturilor (v Fondanti) Akimov 433 Aliaje metalice depunere catodica 390 u dizolvare anodica 424 Amfoliti (v Electroliti amfoteri) Amper-ora 30 -secunda 30 unitate de intensitate 16 Anaforeza 313 Analiza amperometrica 387 u conductometrica 168 u — principiul metodei 169 — reactivi 169 electrogravimetrica 411 u — , aparatura si metoda de lucru 413  — cu catod de Hg 417 — — potential contro- lat 416 — interna 419 — si densitatea de cu- rent 412 — — solutii de electro- liza 413 — — tensiunea de elec- troliza 412 polarografica 372—389 potentiometrica 257 Anioni 11, 24 polimerizare la anod 482 522 iNDEX ALFABETiC Anod dizolvare electrolitica 28 la celulele de electroliza 11, 24 — elemente galvanice 175 polarizare de concentratie 337 Antropov 468, 474, 480 Apa ca lichid de termostatare 135 — mediu ionizant 39, 47 caldura de ionizare 64 constanta de disociere 63 de conductibilitate 137 — hidratare 54, 71, 72 echilibru de disociere 63 in echilibru 138 produsul ionic 63 Ariamova (v izgarisev) Arrhenius 12, 39, 151, 165, 352 Asocierea ionilor 127 u Atanasiu 267, 282, 488 Atmosfera ionica 89 u Atractii interionice (v Debye-Hiickel, teoria   , Disociatia electrolitica, procesul  ) Autodizolvarea metalelor 437 u numarul lui 49 Baer 323 Bahrends 257 Baimakov 396 Baza coeficient mediu de activitate 84 constanta de disociere 62 curbe de neutralizare 286 u titrare conductometrica 172, 173 Bazicitatea acizilor determinare 150 Becaria Pater 10 Berkman (v izgarisev) Berzelius teoria electrochimica 10 Biltz 495 Bjerrum 102, 274, 282 Boltzmann constanta lui 49, 90, 92, 95, 299 principiul lui 69, 90, 102, 201 teorema e a lui 90 Born-Haber ciclul lui 56 Boutty dispozitiv 184 Bragg 195 Braun 323 Bray 142 Bredig 124, 151 Brigbton 120 Bronstedt 99 Caldura de hidratare (v Energie de hidratare) Cantitate de curent, utilizata in electroliza, determinare 31 Cantitate de electricitate 14 Capacitate de dispersie (v Putere de patrundere) Cataforeza 313 Cataliza in oxidarea electrolitica 486 — reducerea electrolitica 486 Cationi 11, 24 Catod 11, 24 la celule de electroliza 11, 24 — elemente galvanice 175 polarizare de concentratie la 334 Ceaikovski 318 Ceata electronica 21 Ceata metalica 490, 501 Celula de conductibilitate 131 u — electroliza 24, 25 — rezistenta 131 Cerimetrie 267 Chinhidrona disociere in functie de pH 275, 276 electrod de 275 Chinona-hidrochinona ca sistem redox 241 (v si Oxidare cu variatie de sarcini) potential de oxido-reducere 241 Cimp electric 13 Clark 226 Clausius 10, 39 ecuatia lui 69 teoria disociatiei ionice a lui 12 Coeficient de activitate 71, 80, 82, 107 — — , calculul 94 — — , determinarea 107 — — , determinare experimentala 249 — — , valoarea 84 — — mediu 82, 84,248, 269,451 — — practic 82 — — rational 82 — — stoechiometric 82 de conductivitate 151 — difuziune 335, 379, 412 — ionizare 40 — reducere al acumulatorului 462 i (van’t Hoff) 38, 40, 100 — temperatura al pilei 192 osmotic 67, 100 unghiular de polarizare 359 Coben 291, 309, 323 Coben—Tombrock 222 iNDEX ALFABETiC 523 Compensatie metoda 183 Complecsi dizolvant-substanta dizolvata 51 influenta in depuneri catodice 402 u ioni 109 Concentratie de curent 32, 400 ionica reala 164 molara 74 molala 75 — medie 84 moleculara 38 si disocierea ionica 39, 43 u Conductanta 17 Conductibilitatea electrolitilor 128 corpurilor cristalizate 496 in stare topita 493 teoria moderna asupra   158 unipolara 22, 23 Conductivitatea 16, 128, 129 apei 137 determinare experimentala 129, 130, 135, 170 variatia cu concentratia 139 Conductivitate echivalenta 139 u determinare 140, 148, 149 influenta temperaturii 153 — viscozitatii 153 — solventilor binari 157, 158 in solutii neapoase 164 la saruri topite 493 u — tensiuni foarte inalte 167 limita 141, 146, 147 — si mobilitatea ionilor 145 minima 143 sub curenti de inalta frecventa 165 Conductivitate ionica limita 145 — anormala 155, 156 Conductivitate molara 140 Conductometrie 168 (v si Analiza con-ductometrica) Conductori electrici 21 electronici 21 ionici 22 micsti 23 Constanta adevarata de disociere 88 aparenta de disociere 88 clasica d disociere 88 de asociere ionica 103 — disociere 59 u, 88, 89, 165 (v si Constanta de ionizare) — la electrolitii ternari si cuaternari 61 — — si activitatea 87 — echilibru 59, 86, 87 de echilibru la amfoliti 72 — — , metoda 243 — hidroliza 254 — instabilitate 110 — ionizare 59, 60, 88, 89, 152 — — a apei 63, 64 — stabilitate 110 — viteza a reactiei 200, 357 lui Boltzmann 49, 92, 95, 299 — Faraday 30 — Madelung 45 Constanta dielectrica 13, 98 si conductivitatea echivalenta minima 143 — puterea de asociere 102, 103 — — — disociere 46 — temperatura 47 — teoria Debye-Huckel-Onsager 163 Contor electromecanic 34 stia 34 Coroziune 433 u chimica 434 u electrochimica 436 prin aeratie diferentiala 444 — depolarizare cu hidrogen 441 — — — oxigen 443 Coulomb unitate 14 legea lui 13, 46 Coulombmetru de argint 32 — cupru 32 — gaz 35 — iod 36 — mercur 33 — sodiu 33 — titrare 35 gravimetric 32—35 lui Kistiakovski 36 montare si utilizare 31 Cromometrie 267 Curba de polarizare 331 in curent alternativ 511 — — continuu 331 Curba electrocapilara 476 Curent alternativ asimetric (ondulat) 508 in electroliza 508 — masuratori de conductivitate (v Conductivitate, determinare) monofazic 19 simetric 508 trifazic 19 Curent continuu concentratie de   32 definitie, caracteristici 15 u densitate de 32 524 iNDEX ALFABETiC Curent de compensatie 185 Curent de difuziune 337, 370, 376 Curent de incarcare (de condensator) 376 Curent de schimb 198, 342, 465 Curent limita 372 Curent maxim 377 Curent mediu 377 Curent pulsatoriu 398 Curent rezidual 324, 499 Cvadrupol 50 Danieli 10 Daniell-iacobi pila 175 Debye 47, 49 Debye-Htickel ecuatia 97, 98, 108, 243 teoria atractiilor interionice 86, 89, 96, 107, 108, 162, 314 Debye-Hiickel-Bronstedt, ecuatia 99 Debye-HHckel-Onsager 161 u teoria moderna a conductibilitatii 158, 161 verificarea si abaterile ecuatiei 163 Debye-Falkenhagen 160 (v si Dispersia conductibilitatii) Densitate de curent 32 Densitate de curent de difuziune 337 Densitate de curent limita (de saturatie) 337 Depasivizarea fierului 431 Depolarizare 325, 392 anodica 463 catodica 463 Depozite pulverulente 400 Depuneri catodice 390—420 cantitative 411 simultane a doua metale 393—395 spongioase 406 si influenta conditiilor de lucru 398—405 — descarcarii hidrogenului 390—392 Deviatie osmotica 67 Diametru efectiv al ionului 97 Diametrul ionului 93 Dioxan 47 Dipol 48, 50 permanent 48 temporar 49 Dipolmoment 48, 49 Disociatia electrolitica 12, 38 a apei 63 anormala 143 intermediara 42 procesul 43 teoria clasica 38, 39 totala 68 Dispersia conductibilitatii 166 Dizolvant amfiprotic 71 Dizolvare anodica 28 a aliajelor metalice 424 — metalelor 421—445 simultana a doua metale 424 Drossbach 505 Dubleti ionici 101, 104 Dumanski 315 Echilibre ionice 9, 59 Echivalent chimic 29 Echivalent electric al caldurii 18 Echivalent electrochimie 29 Ecuatia presiunii 308, 309 Efect anodic 502, 503 de asimetrie 161 Debye-Falkenhagen 166' de curent 32 — disociere sub actiunea cimpului 168 — relaxare (v Efect de asimetrie) — sare 277, 282 diferential 439 electroforetic 162, 314 Parker 134 termic al curentului 18 Wien 167 Electrochimie, definitie 9 Electrocristalizare 333, 343, 396 Electrod 24, 174 de aer 467 — antimoniu 280 u Electrod de comparatie (de referinta) 205, 206, 262 cu bromura de argint 210 — clorura de argint 209 — iodura de argint 210 — sulfati 210 de calomel 208, 209, 262 indicator 262 normal de hidrogen 206, 207 Electrod etalon (v Electrod de comparatie) nul conventional 207 Electrod reversibil de bismut 282 — chinhidrona 275 u — gaz 231 u — lialogeni 232 u — hidrogen 206, 207, 270 — — , otravire 273 — oxido-reducere 215, 236 u iNDEX ALFABETiC 525 — oxigen 229 u, 274 — oxizi 280 — platina platinata 132, 207 reversibil de sticla 278 u de tipul 1, 2, 3, 4, 177 u, 215 u — zero 203 in raport cu anionii 177 — — — cationii 177 picator de mercur 206 redox 236 Electrogravimetrie (v Analiza electrogra-vimetrica) Electroliti 22, 41, 42, 43 amfoteri 71 binari 41 cuaternari 42 intermediari 41 slabi 41 tari 41, 66, 68 ternari 42 Electroliza, definitie 24 cu catod de mercur 417 interna 419 in curent alternativ 508—516 mecanism 24 polarizarea electrozilor 25 solutiilor apoase 24 sarurilor topite 490—507 Electrocinetic fenomen 290 u potential 290, 295 Electrodializa 321 u Electrodializor 321 Electroforeza 290, 313 u determinarea experimentala 317 u in frontiere 320 — zone 320 pe suport inert 320 Electrometru capilar 188 Electrometru cu cadran 187 Electron, sarcina 30, 31 Electroosmosa 290, 305 u legi 306 u Electrostenoliza 323 Electrotermic 19 Electrotitrimetrie (v Analiza, conducto-metrica, potentiometrica, pH-deter-minare) Electroultrafiltrare 323 Element etalon 187 Element galvanic 174, 175, 514 (v si Pile electrice) Element local 441 (v si Micro- si macro-elemente, Coroziune) Element normal Weston 187 Elin 483 Energie calorica 9 Energie chimica 9, 190 de adsorbtie 358 — disociere 43, 44 — hidratare 55 u — — , metode de determinare 56 — retea 43, 44, 57 Energie libera si constanta de echilibra 86, 87 — potentialul de electrod 199 u — f e m a pilelor 194 — schimburile de caldura in pilele reversibile 191 standard de formare 207 Ersler 430 (v si Zalkind) Erdey-Griiz 341, 343, 396 Eroare proteica 277 Estropiev 343 Evans 432, 433 Exponent de hidrogen (v pH) Fajans 497 Faraday 11, 28—31, 39 legea lui 28', 36, 37 490, 503 Fenomen electrochimie 9 electrocinetic 290 u electrotermic 9 Fenwick si Roberts 224 Fermi-Dirac 370 Fick 334 legea lui 334, 338, 339 Fichter 488 Fiorianov ici 478 Fodiman 318 Fondanti 504 Forster 468 Forta contraelectromotoare 23, 27 Forta electromotoare 15, 174 aplicatii teoretice si practice 247 u (v si Potential, Potential redox Tensiune de descompunere etc ) determinare experimentala 182 u metode de calcul 175, 201, 220 standard 189, 195 si constanta de echilibru 189 — potentialele de electrod 201, 220 — tensiunea la borne 182 variatia in functie de concentratie 194 variatia in functie de presiutie 193 — — — — temperatura 192 Forta ionica 85 u Forte interionice 45, 68, 69, 71, 89 Fractie de asociere 103 Fractie molara 74, 75 Frecventa curentului alternativ si dispersia conductibilitatii 166 in electroliza 385, 398 526 iNDEX ALFABETiC Frumkin 12, 181, 200, 355, 366, 369, 370, 385, 398, 478 potentialul sarcinii nule 203 u Fugacitate 70, 80 Fuoss si Krauss 47, 102, 143 Galvanoplastie 10 Galvanostegie 10 Galvanotehnica 10 Gibbs 329, 396 Gibbs-Helmholz relatia 79, 191, 192, 329 Gitman (v Kudra) Glasstone 341 si Hickling 467 Gouy, teoria lui 294, 295 Grad de asociere 103 Grad de disociere 42, 43, 60, 152, 153 aparent 43, 80, 152 real 152 termodinamic 80 Grad de hidratare 54 Grad de hidroliza, determinare 254 u Gradient de concentratie 334 Gradient de potential 111, 307 Granula 305 Greutate moleculara 75 Grosime efectiva a atmosferei ionice 92 Grotbus 11, 39, 156 , teoria atractiei la distanta 11 Gurney 369 Haber 278, 471 teoria lui 472 si Klemensievici 278 Halta 509 Harner 452 Hedges si Myers 514 Helmholz 12, 191, 292, 293, 329 (v si Gibbs) Henderson 284 Henry 314, 359 Herned 452 Hevesy 497 Heymann 322 Heyrovski 360, 372 Hickling (v Glasstone) Hidratarea ionilor 52 u, 120, 121 si transportul de apa 120 Hidrogen activitatea ionilor (v pH) descarcarea simultana de   390, 415 exponent rH 241 legatura de •— 51 supratensiune 345 u Hidroliza 63, 254, 255 Hidroniu 51 Hittorf 112, 120 determinarea numerelor de transport 116, 251 Homutov 351 Hiickel 97 (v si Debye) lablocikov 10 lacobi 10, 136 llkovic 376, 377, 378 indicatori catodici 136 de neutralizare 283 — oxido-reducere 245 radioactivi 341 universali 286 instabilitate (v Constanta) instrument de zero 184 intensitatea cimpului electric 13 curentului 15 lodometrie 267 lofa 181 ioni 11, 22, 39, 40 asociati 101 bipolari 73 complecsi 109 de semn contrar 297 echilibru intre   60 hidroxoniu 51 micsti 73 si mecanismul electrolizei 24 ionizare (v Disociatia electrolitica) lonogen — grup 304 izgarisev 361, 396, 404, 509 si Ariamova 478 — Berkman 511 — Kudriavtev 516 izocora de reactie (van't Hoff) 64 izoelectric 72, 301 izoterma de reactie (van't Hoff) 87, 195 invelis hidratat 53 Jotde-Lenz, legea lui 18 Kablukov 12, 53 Kaiander 433 Kircbhoff, legea lui 34 Kistiakowski 343, 396, 514 coulombmetrul lui 36 pila lui 514 Klemensievici (v Haber) Klemm 495 Kobozev 358, 468 Kohlrausch 119, 130, 144 legea lui 144 metoda 130 relatia empirica 141, 163 punte de conductibilitate 131 ' iNDEX ALFABETiC 527 Kolbe 488 Sinteza 489 Kostikov (v Abramov) Krasilscikov (v Volcikova) Kraus si Bray 142 relatia 66 Kreman 491 Kudra si Gitman 400 Kudriavtev 406 (v si izgarisev) Lamb si Larson 224 Lampa electrometrica 188 Langmuir, izoterma de adsorbtie 350 Lant de formare 497 Lant electrochimie 456 Larson (v Lamb) Le Blanc 491 Legatura de hidrogen 51 Legea cantitativa a electrolizei 11, 28 u conductibilitatii electrolitilor 12 curgerii electroosmotice 306 u Debye-Hiickel-Onsager (v Teoria moderna a conductibilitatii) dilutiei 60, 61, 66 — , abateri la electrolitii tari 67 gazelor perfecte 38 Joule-Lenz 18 limita Debye-Hiickel 96, 99, 163 lui Coulomb 13, 46 — Faraday 28, 36, 37, 490, 503 — Fick 334, 338, 339 — Kirchhoff 34 — Ohm 16, 182, 349 migratiei independente a ionilor 144 u Laidler si Eyring 341 Levina 181 Lewis 70, 86, 99, 223 si Sargent 223 — Randall 70, 86, 99 Lichid intermicelar 304 secundar 317 Linhard 100 Lodge 112, 118 Lojkin (v Abramov) Lomonosov 433 Lorenz 351, 497, 505 Luggin 330 Lukovfev 181 Maclnnes 119, 120 Macroelemente 439 Manganometrie 267 Marimi termodinamice 74 aparente 76 partial molare 76 specifice 76’ Masa activa 70 Maxim polarografic 385 u Maxwell 14 Metoda adaosurilor 380 comparatiei 380 curbelor de etalonare 380 opozitiei 183 suprafetei mobile 118, 119 — taiate 120 Micela 304 Microelemente 439 (v si Coroziune) Migrarea electroforetica influenta electrolitilor 316 Migratia ionilor in solutii apoase 111 — saruri topite 491 — substante cristalizate 491 Miller 295 Millner 69, 89 relatia lui 69 Minim de eficacitate 511 Miscenko 58 Miscare browniana 162 Mobilitatea ionilor 111 Molalitate 74 medie 84 Molaritate 74 Molecule nepolare 48 polare 48 Namol anodic 425 Nekrasov 358 Nernst 12, 105, 195 u, 207, 220, 257 ipoteza lui 195 Neutralizari curbe 286 u Nicolski 278 Nor ionic (v Atmosfera ionica) Normal (v Electrod, Potential) Noyes 64 Numar de hidratare 53 Numar de transport 114 u anormal 126 aparent 121 determinare electrometrica 250 — experimentala 115 u in amestecuri de electroliti 125 real 121 si conductivitate echivalenta 146 — ionul asociat in molecula 123 — viteza ionilor 114 variatia cu concentratia 124 — — ' temperatura 123 Octupol 50 Ohm 22, 128, 307 legea lui 16, 182, 349 528 iNDEX ALFABETiC Onsager 142, 147 (v si Debye-HHckel-Onsa-ger) Opozitie, metoda 183 Originea sarcinii electrice la dielectrici 291 Oscilator acustic 136', 137 Osmotic coeficient 67, 100 deviatie 67 presiune 38 Ostwald 12, 60, 66, 150, 184, 514 Oxidare 25 Oxidare electrolitica 463, 481 a compusilor anorganici 487 — — organici 487 — — alifatici ionizati 488 cu cresterea continutului in oxigen 482 — variatie de sarcini 464, 481 influenta parametrilor exteriori 483 u prin polimerizare 482 studiul cinetic 466 Oxidica, teoria 483 Oxido-reducere, reactii 264 Oxigen electrod de — 229 u, 274 reducere 476 descarcare anodica 482 Paikart 456 Palier polarografic 373, 384 Palmer 203 Parker (v Efect Parker) Pasinski 278 Pasivitate anodica 426 chimica 428 mecanica 431 si factorii care o influenteaza 428' — activarea metalelor 432 teoria 428 Pasivitatea catodului 398 Pecikovskaia 181 Peters, ecuatia 238 Petrov 10 pH 65 u 268 determinarea colorimetrica 282 u — electrometrica 268 u scara conventionala a valorilor   269 variatia cu concentratia ionilor H+ 65 Pisarjevski 154 Pierdere anodica 114 catodica 114 faradica 112 Platina platinata 132, 207 lustruita 266, 485, 493 Pile electrice 174 chimice reversibile 175, 179 u cu amalgam 225 u — gaz 229 u Daniell-iacobi 175, 176 de concentratie cu gaz 232 •— — — transport 176 218 u — — fara transport 226 u — curent alternativ 514 — oxido-reducere 234 u etalon 187 u ireversibile 176 locale de coroziune (v Coroziune) reversibile 176, 218 u Volta 176 Pirosol 502 Poggendorf (v metoda opozitiei) Poisson 92, 299 ecuatia lui 162, 299 Poiseuille 308 Polaritate moleculara 49 Polarizabilitate moleculara 49 Polarizare 27, 324 u de concentratie 332, 334 definitie 324 determinare experimentala 329 electrochimica 332, 333 electrozilor prin electroliza 25 la saruri topite 500 si influenta curentului ondulat 511 Polarograf 372 u Polarografie 372—389 principiu 372 Polarograma 372 Polarimetrica (v Analiza amperometrica} Potential atmosferei ionice 91 chimic 78 u critic 316 de contact lichid 211, 220, 221 u, 279 — — — , determinare indi- recta 222 — curgere 291, 310 u — descarcare al ionilor 326, 329 — difuziune 279 — dizolvare 326, 329 — membrana 279 — oxido-reducere 236 u, 242 — sedimentare 291 •— semipalier 385 electric 14, 15 electrocinetic 295 u, 315 la sarcina nula 203, 368, 376 normal 197 redox 236, 266 — al sistemelor organice 240 singular 195 iNDEX ALFABETiC 529 standard 91, 200, 206, 212, 271, 450 — , aparent 243 — de oxido-reducere 245 — , determinare 210, 242 termodinamic 295 unic (v Potential singular) zero absolut 206 zeta (v Potential electrocinetic) Potential de electrod 174, 179, 195 comun 424 deducere termodinamica 199 determinare experimentala 205 expresii 197, 199, 200 u in medii neapoase 214 metal-solutie 196 u si constanta de echilibru 202 Potentiometru 184 u Potentiometrie (v Analiza potentiometrica) Precipitare, reactii 258 Presiune de disolutie (v Tensiune de disolutie) hidrostatica 308 osmotica 38, 67 Proces de electrod 9 Proces electroforetic 405 Produs ionic al apei 63, 64, 72, 287 determinare electrometrica 253 Produs de solubilitate 105 u, 260 determinare electrometrica 252 Procent de disociere 42, 43 Punct de inflexiune 257, 287 u Punct de echivalenta 169, 259 Punct izoelectric la electrolitii amfoteri 72 Punct singular 499 Punte de conductibilitate Kohlrausch 131 metrica 130 Wheatstone 129 Punte de sare 224, 272 Purificare electroosmotica 322 Purtatori de oxigen 486 Putere de adsorbtie specifica 292 — asociere a moleculelor solventului 48 — disociere 46 — patrundere 407 u — — si influenta conditiilor de lucru 408—411 • electrica 17 Rabinovici 318 Randall (v Lewis) Randament de curent 36 la electroliza solutiilor 36 — — topiturilor 503 Randament de energie 36, 37 Raport de conductivitate 151, 152 Raza ionica 55 Reactii de schimb 11 Reactii primare 27 Reactii secundare in electroliza 27 Reducere 25 Reducere electrolitica 463, 469 a compusilor organici 480 u — nitro-derivatilor aromatici 479 — oxigenului 476 ireversibila 470 reversibila 469 si influenta factorilor exteriori 472 u Regula valentei 303 Reiss 12, 290 Rezistenta electrica 16 specifica 16 Reynolds, relatia lui 505 la solutiile de electroliti 129, 130 Rezistivitate 16, 128 rH exponent 241, 242 relatia intre pH si rH 241 de la Rive 433 Roberts (v Fenwick) Sack 166 Sagortscbev 420 Sabanov 143 Samartev 343, 396 Sarcina electronului, determinare 30 Sarcina ionilor 30 Sargent (v Lewis) Schimb de concentratie 112 Schwabe 282 Semencenko 101 Semimicroelectroliza 417 Semiunda polarografica (v Potential de semipalier) Seria potentialelor standard 212 u Seria lui Kreman 491 Shedlowski 135, 164 Siemens 17 Sikata 372 Skobef 387 Smolubowski 313, 320 Solutii de baza 372 echilibrate 246 ideale 77, 78 indicatoare 118, 119 interne 279 perfecte 78 tampon 366 Solubilitatea metalelor in topituri 501 sarurilor greu solubile 109 — — — , determinare 150 Solvat 74 Solvatare 53, 54 530 iNDEX ALFABETiC Solventi diferentiatori 52 egalizatori 52 neaposi 138, 214 nivelatori 52 putere de disociere 46 si conductivitatea limita 153 Sorensen 65, 268, 279 Spencer 10 Stabilizator ionic 304 Standard f e m 189, 195 potential de electrod 212 potential de oxido-reducere 245 Stare izoelectrica 301 Stare standard 81 Stern, teoria lui 295, 296 Stockes relatia lui 162 Storch 66 Stranski 396 Strat de difuziune 199, 304, 335, 339 Strat dublu electric 195, 196, 292 u, 368 mecanismul formarii 200 Strat pasivizator 456 Superficial-active, substante 405 Supraconductibilitate 22 Supratensiune 333 hidrogenului 345 u — , metode de determinare 346 u influenta curentului ondulat 511 la descarcarea ionilor metalici 340 — saruri topite 500 oxigenului 370 teoria cuantica 369 Suprafata de separatie mobila 118, 119 taiata 120 Tafel 348 relatia lui 348, 349, 352, 357, 365, 370, 391 teoria 472 Tampon, solutie 279, 283 u Tamponare, putere de   284 Tarie ionica 85, 86 Temkin 359 Tensiune de descompunere electrolitica 24, 324 a solutiilor apoase 324, 325 — sarurilor topite 499 determinare 326 u Tensiune de disociere a oxizilor determinare 252 Tensiune de disolutie electrolitica 195, 198, 206 Tensiune de polarizare 27 Tensiune electrica 15 Tensiune ia borne 182 Teorema e a lui Boltzmann 90 Teoria atractiilor interionice 12, 89 chimica a proceselor de oxido-reducere 467 descarcarii lente 360, 365 disociatiei complete 12 dualista 10 dublei sulfatari 447 (v si Acumulator de plumb) electrochimica (v Teoria dualista) ionizarii 39 lui Arrhenius 39 moderna a conductibilitatii 158, 161 osmotica a pilelor 195 u Termostat 135 Thomson, relatia 190 u Timp de relaxare 160 u Titanometrie 267 Titrare amperometrica 387 conductometrica 169 u diferentiala 263 electrometrica 257 u Tisselius 319, 320 Toepler, dispozitiv 319 Trepte anodice 382 catalitice 383 catodice 382 polarografice 384 Tripleti ionici 104 Tubandt 492, 497 Unda continua 509 contrara 509 negativa (v contrara) Unda polarografica 373, 384 Unitati electrice 14 electromagnetice 14 electrostatice 14 internationale 14 Ultrafiltrare 323 Vagramian 398, 480 van't Hoff 38, 39, 64, 100 Virial 69 Viteza ionilor 111 absoluta 112, 146 de difuziune 435 — — si numerele de transport 148 — hidrogen si hidroxil 125, 149, 155, 156 iNDEX ALFABETiC 531 si atmosfera ionica 159 — conductivitatea 148 — interactiunile electrostatice 158 reala 112 Viteza electroforetica 313 u Viscozitatea solutiilor si conductivitatea 153 Volcikova si Krasilscikov 483 Volmer 341, 343, 396 Volt 15 Volta 10 pila 176 Voltametru (v Coulombmetru) Voltmetru si tensiunea la borne 182 Volum molecular 75 Vulf 396 Walden 41, 143, 154, 495 regula lui 153 Watt 17 Washburn 122 Weston, element 187 punte 129 Whetam 112, 118 Wien 167 Zalkind si Ersler 483 Zeta, potential (v Potential electrocinetic) Zona de contact 223 Zona de reactie 333 Control stiintific: Haghimas Gh candidat in stiinte tehnice Responsabil de carte; Bradescu J Tehnoredactor: Alexandrescu i Corector responsabil: Pompilian F Dat la cules: 02 04 1958 Bun de tipar: 23 07 1958 Hirtie semivelina de 65 g m!, format 70 X 100 16 Coli editoriale: 39,79 Coli de tipar: 33,25 Comanda: P S 3131 A : 05624 E : 15495 indicele de clasificare pentru bibliotecile mari: 541 13 indicele de clasificare pentru bibliotecile mici: 541 Tiparul executat la intreprinderea Poligrafica Oradea, str Moscovei 5—6—8 — R P R ERATA Pag Rind in loc de Se va citi Din vina 26 4 jos e Editurii 32 legenda fig 5 creuzet de argint creuzet de platina Editurii 35 7 jos V = V Vo = V Tipografiei 75 9 1 000 1 000 M, Editurii 75 10—11 a solventului a substantei dizolvate Editurii 77 20 a Tipografiei 117 16 AgNO AgNO, Editurii 135 22 jos    + 39), + m Tipografiei 150 20 3,41 • 10-'-1 • cm-1 3,41 • 10 • cm-1 Tipografiei 203 15 с,- Oi Editurii 220 6 q c2 Editurii 226 16 jos g,lg2 С1ІС2 Editurii 269 6 1 НСІ (₽> 1 1 HCi (с') 1 Tipografiei 293 legenda fig 79 <pa Tipografiei 362 legenda fig 114 A" Ea a;-ea Tipografiei 395 2 jos formula (5) — 7J + •••" + А В - +- + Editurii 408 6 JOS tedH  edll) (edll   eall) Tipografiei 422 11 F = z2e° F = Editurii 435 1 s-a format , sau format Editurii Electrochimie 